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У навчальному виданні розглянуті основні поняття термодинаміки, закони хімічної 
термодинаміки та їх наслідки, основні закони термохімії, що випливають з першого 
закону термодинаміки. Детально проналізовано другий та третій закони термодинаміки, 
поняття про ентропію, напрям перебігу реакцій за стандартних умов та вплив температури 
на можливість здійснення процесу. Для полегшення засвоєння матеріалу наведено 
відповідні приклади, що детально ілюструють зазначений матеріал. Видання містить 
контрольні запитання та завдання для самостійної роботи студентів. В додатках 
представлені таблиці термодинамічних величин неорганічних та органічних речовин. 
Видання призначене для поглибленого вивчення розділу "Хімічна термодинаміка" 
бакалаврами та магістрами технічних університетів.  
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Термодинаміка є макрофізичною наукою, тому що вона не торкається 
мікроструктури речовини, а оперує такими величинами, як тиск, 
температура, об’єм, які характеризують речовину як ціле. Тому її висновки 
носять загальний характер і залишаються справедливими незалежно від 
розвитку науки. В зв’язку з цим надзвичайно важливо опанувати знаннями з 
хімічної термодинаміки вже на початку базової хімічної освіти, що в 
подальшому дозволить студентам технічних спеціальностей ефективно 
засвоювати спеціальні дисципліни.  
Навчальний посібник "Хімія: Хімічна термодинаміка" складається з 
трьох частин, які мають велику кількість контрольних запитань до розділів, а 
також додатку таблиць значень термодинамічних функцій. В навчальному 
посібнику викладено основні поняття та закони термодинаміки загалом, 
принципи їх застосування у фізичній хімії та основні закони термохімії, які 
випливають з першого закону термодинаміки. Розглянуто і проаналізовано 
другий закон термодинаміки та його наслідки, а саме ті, що стосуються 
можливості та напрямку перебігу реакції. Продемонстровано закономірності, 
встановлені хімічною термодинамікою, які дозволяють передбачити напрям 
перебігу хімічного процесу та його кінцевий результат, тобто дають 
можливість керувати хімічними реакціями, проводити їх з оптимальною 
швидкістю та й з найбільшим виходом. 
Навчальний посібник "Хімія: Хімічна термодинаміка" призначений, 
перш за все, для студентів технічних спеціальностей вищих навчальних 
закладів та для забезпечення формування хімічних знань, які є необхідними 
при вирішенні практичних завдань у теплоенергетиці, відновлюваній 




1. ПРЕДМЕТ І ЗАДАЧІ ТЕРМОДИНАМІКИ 
 
1.1. Основні поняття термодинаміки 
 
Класична термодинаміка - це наука, що вивчає макроскопічні 
властивості стійких станів систем, що містять велику сукупність частинок. 
До розгляду не включають властивості самих частинок, так само, як 
створюються моделі досліджуваних систем. Термодинамічний опис 
розглядає, також, механізми здійснення перетворень але не торкається 
питань швидкості їх перебігу. Використання термодинамічного підходу не 
потребує застосування складного математичного апарату. 
Прийнято розрізняти загальну, тобто фізичну, технічну і хімічну 
термодинаміку. В загальній термодинаміці розглядаються її теоретичні 
основи та їх додаток, переважно, до фізичних явищ, наприклад, до 
властивостей конденсованих і газоподібних тіл, до електричних і магнітних 
явищ, випромінювання, тощо. В технічній термодинаміці основні закони 
розглядаються як додаток до процесів взаємного перетворення теплоти і 
роботи, що дозволяє раціонально проектувати і вдосконалювати теплові 
двигуни і розробляти їх теорію. Завдання хімічної термодинаміки – 
застосування загальних термодинамічних принципів до хімічних перетворень 
і фізико-хімічних явищ. Окреслимо основні питання, які розглядає хімічна 
термодинаміка: 
1. складання теплових балансів процесів, включаючи теплові ефекти 
фізичних змін і хімічних перетворень; 
2. прогнозування поведінки систем за певних умов, не вдаючись до 
практичних досліджень на основі узагальнення відомостей, 
одержаних з результатів попередніх експериментів з системою; 
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3. здійснення передбачень щодо можливості перебігу тієї чи іншої 
реакції, якщо вказані умови, за яких перебувають реагенти та 
продукти перетворень. 
 Для інженера цей перелік питань має особливе значення. Знання 
законів термодинаміки, якими описуються хімічні процеси і фізичні явища, 
дозволяє вирішувати, не вдаючись до експерименту, багато задач, що 
зустрічаються у виробничій, проектній і науково-дослідній роботі.  
 Вивчивши хімічну термодинаміку, інженер може самостійно:  
1. визначити умови, за яких даний хімічний процес стає можливим;  
2. встановити, за яких умов досліджувана речовина перебуває в стійкому 
стані (існує без розкладання);  
3. знайти спосіб зменшення кількості супутніх речовин, отриманих в 
реакції, або повністю уникнути їх утворення, тобто виявити шляхи 
уповільнення чи повного припинення побічних реакцій;  
4. вибрати оптимальний режим процесу за температурою, тиском, 
концентрацією та іншими характеристиками.  
 Якщо термодинамічний розрахунок показав, що процес принципово 
можливий, то залишається лише експериментальним шляхом знайти умови 
сприятливі його оптимальній швидкості. Наведемо приклад, який яскраво 
ілюструє значення термодинаміки в хімії. 
В кінці минулого століття були вжиті безуспішні спроби отримання 
алмаза з графіту. Після того, як були визначені властивості алмаза і графіту, 
з’ясувалось, що умови, в яких проводилося перетворення графіт → алмаз, 
відповідають стійкому стану графіту. Термодинамічними розрахунками було 
показано, що графіт і алмаз знаходяться в рівновазі за тиску ~ 1,5·106 кПа і 
температури 300 К, однак рівновага за цих умов встановлюється вкрай 
повільно. Для досягнення значних швидкостей цього перетворення необхідні 
високі тиски і температури. Лише у 1955 році був проведений успішний 
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синтез алмаза з графіту за температури ~ 3000 К і тиску більш, ніж 12,5·106 
кПа. 
Починаючи вивчення термодинаміки матеріальних об’єктів, їх в уяві 
відокремлюють від навколишнього середовища. Тіло або сукупність тіл, які 
здатні до здійснення обміну енергією або речовиною між собою та, можливо, 
з навколишнім середовищем, від якого вони відокремлені реальною чи 
уявною оболонкою, мають назву термодинамічної системи. 
 Система, що здатна до обміну з навколишнім середовищем, як 
енергією, так і речовиною має назву відкритої. Проведення процесів у 
відкритих системах можливе за ізобарно-ізотермічних умов (р = const, T= 
const). Якщо під час процесу можливий обмін енергією, але не відбувається 
обмін речовиною системи з середовищем, то такі системи називають 
закритими. Ізохорно-ізотермічні умови (V = const, T = const) є характерними 
для здійснення процесів у закритих системах. Система є ізольованою, якщо 
вона не може здійснити обмін ні енергією, ні речовиною з навколишнім 
середовищем. 
 Об’єктивний стан системи визначається за сукупністю 
термодинамічних параметрів. Термодинамічні параметри - це величини, 
значення яких можуть бути визначені безпосередньо з експерименту. 
Термодинамічні параметри бувають екстенсивними (такі,  що залежать від 
кількості речовини у системі) та інтенсивними (такі,  що не залежать від 
маси та кількості речовини). До екстенсивних параметрів відносять об’єм 
системи (V), до інтенсивних - температуру (Т), тиск (р), концентрацію (с). 
Хімічна система – це частковий випадок термодинамічної системи. 
Вона може бути однофазовою (гомогенною) або багатофазовою 
(гетерогенною). Фаза являє собою гомогенну термодинамічну систему або 
частину гетерогенної системи, обмежену поверхнею поділу. Фаза 
характеризується однаковим хімічним складом і термодинамічними 
властивостями в усіх її точках. При переході через поверхню поділу фізичні 
властивості речовини змінюються стрибкоподібно. Гомогенні системи 
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фізично однорідні, якщо навіть вони являються складними, тобто 
багатокомпонентними, наприклад, насичений розчин солі у воді, повітря, 
твердий розчин в системі Ag–Au, сполуки змінного складу в області 
гомогенності типу TiO0,58–1,33, Fe0,98–0,99S (в останньому випадку кожному 
дискретному складу в області гомогенності, припустимо TiO0,58, відповідають 
конкретні фізичні властивості). Кількісний склад фази може змінюватись 
тільки в певних межах, за якими система стає гетерогенною. Так, при 
насиченні розчину сіль випадає в осад; вихід за область гомогенності у 
сполуках змінного складу призводить до появи нової фази. Реакції в 
гомогенних системах відбуваються у всьому об’ємі, а в гетерогенних – тільки 
на поверхні поділу фаз. 
Аналітично стан системи можна виразити через термодинамічні 
параметри у вигляді рівняння стану. Конкретний вид такого рівняння 
визначається агрегатним станом речовини, його фізичними і фізико-
хімічними властивостями. Рівняння стану відомі тільки для деяких простих 
об’єктів. Наприклад, стан ідеального газу описується рівнянням Клапейрона 
– Менделєєва: 
݌ܸ = ܴ݊ܶ = ቀ௠
ெ
ቁ ܴܶ.                                            (1.1) 
Де n - кількість речовини, М – молярна маса, m - маса речовини, R – 
універсальна газова стала. Рівняння стану реального газу більш складніше, бо 
крім р, Т і V містить ще константи "а"  і "b", залежні від природи газу 











Об’єктивний стан більшості реальних конденсованих систем 
описується функціями стану, які однозначно визначаються через параметри 
стану р, Т і V.  
 Термодинамічний стан систем описують набором термодинамічних 
функцій. Термодинамічні функції визначають ознаку системи, яка не 
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визначається безпосередньо дослідним шляхом. Вони є розрахунковими 
величинами, значення яких знаходять через набір параметрів стану. Зміна 
хоча б одного з них тягне за собою зміну всіх функцій стану системи.  
Останні не залежать від шляху і часу процесу, що призводять систему в 
даний стан. 
 
1.2. Перший закон термодинаміки. Термохімічні розрахунки 
 
Енергетичний стан системи визначають термодинамічні функції: U - 
внутрішня енергія та Н – ентальпія. 
 Повна енергія системи Е складається з внутрішньої енергії (U), 
кінетичної енергії системи під час її руху (К) та потенціальної енергії (P), 
зумовленої взаємодією системи з силовими полями, а саме, гравітаційним, 
електромагнітним та полем ядерних сил. Під час термодинамічного аналізу 
хімічних процесів обмежуються розглядом систем, які знаходяться у 
відносному спокої (К = 0), також нехтують дією на них силових полів (P = 0). 
Тоді, можна вважати, що повна енергія термодинамічної системи приблизно 
дорівнює її внутрішній енергії (Е » U). 
 Внутрішня енергія системи, як функція стану, являє собою загальний 
запас енергії, який є сумою багатьох складових, зумовлених різними видами 
руху та взаємодії молекулярних, атомарних та елементарних частинок у 
відповідних силових полях. 
 Кількісне врахування всіх складових внутрішньої енергії є 
неможливим. Під час термодинамічного розгляду системи достатньо знати 
зміну внутрішньої енергії при переході з початкового стану в кінцевий (DU). 
Згідно першого закону термодинаміки зміна внутрішньої енергії системи у 
термодинамічному процесі відповідає загальній кількості енергїї, якою 
система обмінюється з навколишнім середовищем у формі теплоти (Q) та при 
здійсненні роботи (А): DU = Q - A.  
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 У результаті теплообміну енергія передається в момент хаотичного 
зіткнення частинок. У такий спосіб передаються світлова, теплова та звукова 
види енергії. Робота здійснюється при напрямленному переміщенні частинок 
під дією зовнішних сил. У такий спосіб передаються електрична і механічна 
види енергії. Робота, що супроводжується зміною об’єму системи та 
здійснюється за сталого тиску (p = const), визначається, як механічна; її 
значення відповідає Амех = pDV, де DV-зміна об’єму системи. Робота протидії 
силам внутрішньоатомних, електричних, електромагнітних полів 
визначається, як корисна робота (А*). 
 Зміна внутрішньої енергії ∆U у разі переходу між двома визначеними 
станами - кінцевим та початковим, завжди буде однаковою і залежить лише 
від термодинамічних параметрів стану та складу системи. На відміну від 
однозначності зміни функцій стану, кількість теплоти та енергія, що 
необхідна на виконання роботи, залежить від того, яким саме шляхом чи 
способом було здійснено перетворення. Тому, ні теплота, ні робота не є 
функціями стану, а являють собою різні форми енергії, які можуть легко 
перетворюватись одна на іншу. Тому, у запису закону термодинаміки знак 
∆(дельта), застосовується під час опису зміни термодинамічної функції 
внутрішньої енергії, але його не можна застосовувати стосовно теплоти та 
роботи:  
∆ࢁ = ࡽ − ࡭, 
aбо для нескінчено малих змін - точний диференціал визначає зміну функції 




Загальна кількість енергії, якою термодинамічна система обмінюється з 
навколишнім середовищем за рахунок теплообміну та, можливо, енергії під 
час здійснення роботи за зміни об’єму, визначається терміном тепловий 
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ефект реакції (ТЕР). Теплові ефекти реакцій вимірюють у кДж та їх 
відносять до визначених кількостей речовин, що беруть участь у 
перетвореннях.  
 Для ізольованих систем за відсутності обміну енергією та речовиною з 
навколишнім середовищем запас внутрішньої енергії системи є сталим: U = 
const, DU =  0.  Для ізольованої системи можливим є тільки перерозподіл 
енергії між її компонентами, тому для таких процесів відсутній тепловий 
ефект (ТЕР = 0).  
 Якщо процес проходить за ізохорно-ізотермічних умов, то не 
виконується робота проти зовнішніх сил, за цих умов змінюється тиск, але 
відсутня зміна об’єму (DV =  0),  тому pDV = 0. Тепловий ефект реакції за 
ізохорно-ізотермічних умов визначається зміною внутрішньої енергії 
системи: ТЕРV,T = DU. 
 Більшість хімічних процесів здійснюється за ізобарно-ізотермічних 
умов (p = const, Т = const). За цих умов одночасно з теплообміном частина 
внутрішньої енергії системи витрачається на подолання сил зовнішнього 
тиску: при розширенні системи - pDV < 0; при зменшенні об’єму системи 
(зовнішнє середовище здійснює роботу по стисненню системи, підвищуючи 
запас її внутрішньої енергії) - pDV > 0. 
 Під час переходу системи від початкового стану у кінцевий за сталого 
тиску, коли об’єм системи змінюється від Vпоч. до Vкінц., тепловий ефект 
визначається як: 
ТЕРР,Т = Uкінц. - Uпоч. + р(Vкінц. - Vпоч ) = (Uкінц. + рVкінц) - (Uпоч. + рVпоч). 
 Стає зручним ввести нову функцію стану, яка оцінює зміну 
внутрішньої енергії системи за p = const, Т = const, що відбувається за умови 
здійснення теплобміну та зміни об’єму системи. Такою функцією є 
ентальпія: Н º U + рV. Тому, тепловий ефект реакцій за ізобарно-
ізотеромічних умов визначається за зміною ентальпії: 
ТЕРР,Т = Нкінц. - Нпочат. = DН. 
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 Для порівняння теплових ефектів різних реакцій зміни ентальпії 
необхідно визначати за однакових, а саме стандартних умов. Стандартним 
умовам відповідають: тиск - 101,3 кПа та температура - 298 К. Стандартний 
тепловий ефект реакції оцінюється  зміною ентальпії  за  стандарних умов 
DН0 (кДж). 
 Реакції, під час яких запас ентальпії зменшується (DН0 < 0) відносяться 
до типу екзотермічних. Здійснення таких реакцій супроводжується 
виділенням енергії із системи у навколишнє середовище і, відповідно, 
спостерігається підвищення температури системи. Якщо під час реакцій 
запас ентальпії збільшується (DН0 > 0), то такі реакції відносять до типу 
ендотермічних. Здійснення такого типу реакцій супроводжується 
поглинанням системою енергії із навколишнього середовища та 
охолодженням системи (рис.1.1.). 
 
 
Рис.1.1. Зміна ентальпії в ендотермічних та екзотермічних реакціях. 
 
 Рівняння хімічної реакції, у поєднанні з вказаним його тепловим 
ефектом (як зміна ентальпій, DН0) має назву термохімічного рівняння. 
Теплові ефекти реакції залежать від агрегатного стану речовин, який 
вказують в дужках під формулою відповідної речовини у рівнянні реакції, а 
саме: твердий (т) або кристалічний (к), рідкий (р), газоподібний (г).  
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 Абсолютні запаси ентальпій речовин невідомі так само, як і запас 
внутрішньої енергії. Зміна ентальпії у термохімічних процесах не залежить 
від визначення початку відліку. Тому, під час опису та аналізу енергетики 
хімічних реакцій застосовують умовний нуль відліку для значення 
стандартних ентальпій утворення речовин (∆ܪଶଽ଼଴ ). 
Для індивідуальних речовин прийнято такі співвідносні значення 
запасу ентальпій. Стандартні ентальпії утворення простих речовин  ∆ܪଶଽ଼଴  
(прості реч.) вважають рівними нулю. Причому, нульове значення 
приписують тільки одному точно визначеному стану цієї речовини, так 
званому базовому стану. Це може бути один з агрегатних станів, що зазвичай 
існує за 298 К. Так, для кристалічного йоду I2  к,  що є стійким за 298  К,  
 ∆ܪଶଽ଼
଴ (I2  к) = 0 кДж/моль, а для рідкого та газоподібного йоду стандарні 
ентальпії утворення вже не дорівнюють нулю, а становлять ∆ܪଶଽ଼଴ (I2 р ) = 22 
кДж/моль та ∆ܪଶଽ଼
଴ (I2 г) = 62 кДж/моль.  
Нульове значення стандартної ентальпії утворення мають: у 
газоподібному стані - Н2,  F2,  N2, Cl2;  у рідкому стані -  Br2, Hg; у 
кристалічному стані - С (графіт), S (ромбічна), I2, В, Р (білий), метали (Ме). 
Стає зрозумілим, що перехід простих речовин від більш стійкого стану до 
менш стійкого супроводжується поглинанням енергії. Наприклад, 
розглядаючи нижче наведені термохімічні рівняння з¢ясовується, що при 
перетворенні 1 моль йоду кристалічного в 1 моль йоду рідкого при плавленні 
поглинається 22 кДж; перетворенню 1 моль йоду кристалічного під час 
сублімації відповідає поглинання 62 кДж:  
I2 к = I2 р, ∆ܪреак଴
 = 22 кДж; 
I2 к = I2 г, ∆ܪреак଴
 = 62 кДж. 
Стандартна ентальпія утворення складної речовини ∆ܪଶଽ଼଴ (Х) – це 
величина, яка чисельно співпадає зі зміною ентальпїї при перетворенні 
простих  речовин,  що  перебувають  в  стійкому  стані  за  стандартних  умов 




Рис.1.2. Схема, яка ілюструє поняття стандартної ентальпії утворення складної 
речовини ∆ܪଶଽ଼଴ (Х). 
 
 Значення стандартних ентальпій утворення складних речовин та 
нестійких простих наводяться у фізико-хімічних довідниках і вимірюються в 
кДж/моль. У більшості випадків перетворення простих речовин у складні, як 
одностадійні процеси, на практиці є нездійсненими. Тому, значення 
стандартних ентальпій утворення складних речовин одержують з 
розрахунків. Проте, при складанні термохімічних рівнянь з тепловими 
ефектами, яким відповідають значення DН0 (складної речовини) [кДж/моль] 
дотримуються певного способу одержання необхідної сполуки з простих 
речовин.  Якщо  ∆ܪଶଽ଼଴ (NaOH)   =   -426,8 кДж/моль,  а  ∆ܪଶଽ଼଴ (H2SO4)  =  
=-811,3 кДж/моль, то термохімічні рівняння утворення цих сполук будуть 
включати зміни ентальпії, що чисельно співпадатимуть з наведеними 
значеннями стандартних ентальпій утворення тільки в одному випадку, а 
саме при перетворенні простих речовин в 1 моль складної: 
Na +1/2 H2 + 1/2 O2 = NaOH, DН ореак.  = - 426,8 кДж 
     (к)          (г)              (г)                (к) 
 
H2 + 2 O2 + S = H2SO4, DН ореак.  = - 811,3 кДж. 
                     (г)           (г)      (к)      (р) 
 Використовуючи значення стандартних ентальпій утворення речовин, 
можна, не проводячи експериментального дослідження, розрахувати теплові 
ефекти різних хімічних реакцій. Розрахунки такого типу дозволяють 






1 моль сполуки, DН (кДж) 
298 K; 101,3 кПа 
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1.3. Закони термохімії. Розрахунки теплових ефектів 
реакцій 
 
 На основі багатьох дослідних даних російським вченим Г.І. Гессом у 
1840 році був сформульований основний закон термохімії: тепловий ефект 
реакції залежить від природи і кількості реагентів, умов проведення реакції, 
початкового та кінцевого станів системи, але не залежить від числа і 
характеру проміжних стадій та часу здійснення перетворення. 
 Закон Гесса дозволяє розрахувати теплові ефекти реакцій, які з тих чи 
інших причин складно визначити експериментально. Тепловий ефект такої 
реакції, практично нездійсненої як одностадійної, можна представити у 
вигляді алгебраїчної суми змін етальпій її окремих проміжних стадій. Так, 
неможливо одержати оксид сульфуру (VI) SO3 безпосередньо при взаємодії 
сірки з киснем. Проте, одержати цей оксид можна користуючись 
двохстадійним перетворенням – спочатку з простих речовин одержати SO2, а 
потім доокиснити одержану сполуку до SO3: 
S + O2 = SO2, DН 01 = -297 кДж 
                                                    (к)    (г)       (г) 
 
SO2 + 1/2 О2  = SO3, DН 02 = -96,2 кДж. 
                                              (г)              (г)         (г) 
 
При складанні двох наведених термохімічних рівнянь та їх теплових 
ефектів можна отримати необхідне одностадійне рівняння одержання SO3: 




2 = - 297 + (-96,2) = -393,2 кДж. 
           (к)          (г)        (г) 
Наведений приклад підтверджує чинність закона Гесса про незмінне 
значення теплового ефекту для одностадійного процесу перетворення 
реагентів у продукти та для випадку здійснення цього самого перетворення 
через ряд проміжних стадій.  
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 Користуючись табличними даними стандартних ентальпій утворення 
речовин, можна розрахувати тепловий ефект реакції DН ореак. , застосувавши 
перший наслідок закону Гесса: тепловий ефект реaкції (DН ореак. ), за сталого 
тиску та температури, дорівнює різниці між сумою стандартних ентальпій 
утворення продуктів реакції та сумою стандартних ентальпій утворення 
реагентів з урахуванням стехіометричних коефіцієнтів перед формулами 
речовин у рівнянні реакції.  
Так, для реакції xA + yB = qC + jD зміна етальпії під час цього 
перетворення дорівнює: 
DН ореак. = [q∆ܪଶଽ଼଴ (С) + j∆ܪଶଽ଼଴ (D)] - [x∆ܪଶଽ଼଴ (A) - y∆ܪଶଽ଼଴ (B)]. 
Розглянемо спосіб розрахунку теплового ефекту реакції на прикладі процесу 
термічної дисоціації калій перманганату. Для цього необхідно записати 
рівняння реакції та вказати під кожною речовиною значення стандартної 
ентальпії утворення: 
2 KMnO4 = K2MnO4  + MnO2   + O2 
Речовина KMnO4 K2MnO4 MnO2 O2 
DНо(X) 
кДж/моль 
- 808 - 1185 - 519 0 
кДж/моль)     
 Відповідно до наслідку закона Гесса наведемо вираз для розрахунку 
зміни ентальпії під час перебігу реакції: 
DН ореак. = [∆ܪଶଽ଼଴ (K2MnO4) + ∆ܪଶଽ଼଴ (MnO2) + ∆ܪଶଽ଼଴ (O2)] - 
−2∆ܪଶଽ଼଴ (KMnO4) = -1185 – 519 + 0 – 2×(-808) = - 88 кДж. 
Розрахунок показує, що наведений процес розкладу сполуки є екзотермічним 
і супроводжується виділенням енергії. 
Якщо цю реакцію здійснювати у закритій системі за ізохорно-
ізотермічних умов (p, V =  const),  то тепловий ефект буде відрізнятися від 
розглянутого для відкритої системи на величину роботи, що відповідає зміні 
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об’єму системи (Амех = pDV). Оцінка цієї роботи здійснюється за рівнянням 
Клапейрона-Менделєєва. Якщо під час розглянутого перетворення кількість 
газу зростає на 1 моль, то виконана робота зі збільшення об’єму системи 
дорівнює: 
pDV = Dn(газу)RT = 1моль•8,31•10-3 кДж/К•моль • 298К = 2,77 кДж. 
Відповідно, тепловий ефект (ТЕРp,V) цієї реакції за умови p, V = const 
становить: 
ТЕРp,V = DН ореак.  - pDV = DН
о
реак.  - Dn(газу)RT = -88 - 2,77 = -90,7 кДж. 
Отже, відмінність теплових ефектів тієї самої реакції під час 
проведення її за сталої температури в ізобарних або ізохорних умовах є 
незначною, але досить помітною величиною, та має враховуватись, якщо 
визначення потребують високої точності. В деяких випадках для 
матеріального балансу технологічних процесів є необхідним враховувати 
залежність теплового ефекту реакції від температури. В таких розрахунках 






Тому, зі зміни теплоємності речовини в ході реакції випливає, що:  
݀∆ܪ = ∆Cᇊ݀T .                                                  (1.2) 
Проінтегрувавши рівняння (1.2) від 298 К до Т стає можливим розрахувати 
тепловий ефект хімічної реакції за температури Т,  якщо є відомим 
стандартний тепловий ефект реакції ∆ܪଶଽ଼଴  та зміна молярної теплоємності 
системи за стандартної температури: 
∆ ܪТ
о = ∆ܪଶଽ଼଴ + ∫ ∆ܥР,То ݀T .Тଶଽ଼                                          (1.3) 
 
Рівняння (1.3) відображає зміст закону Кірхгофа. У разі припущення, що 
∆ܥР,Т
о ≈ ∆ܥР,ଶଽ଼
о , рівняння (1.3) набуває вигляду: 
∆ܪ்
଴ = ∆ܪଶଽ଼଴ + ∆ܥР,ଶଽ଼о (T − 298).                                     (1.4) 
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 З рівняння Кірхгофа видно, що тепловий ефект хімічної реакції зі 
зростанням температури збільшується, якщо ∆ܥР,ଶଽ଼о > 0  та зменшується, 
якщо ∆ܥР,ଶଽ଼о < 0. 
 Приклад. Використовуючи зміну ентальпії для реакції, яка 
здійснюється за 298 К та 101, кПа: 
Нଶ +  ଵଶ Оଶ = НଶО,   ∆ܪଶଽ଼଴  = - 285,85 кДж 
                                          (г)            (г)          (р) 
визначте, яким буде тепловий ефект цієї реакції за температури 423 К. 
 
Розв¢язок. Наведемо у таблиці значення термодинамічних властивостей, які 
необхідні для розрахунків. 
Властивість Речовина 
H2 O2 H2O 
∆ܪଶଽ଼
଴  кДж/моль 0 0 - 285,85 
ܥР,ଶଽ଼о Дж (моль ∙ К)⁄  28,83 29,37 75,3 
 
Зміна теплоємності під час наведеної реакції становить: 
∆ܥР,ଶଽ଼





о (Оଶ) =  75,3 - 28,83 - (1/2)·29,37 = 31,79 Дж/К = 3,18·10-2 кДж/К . 





଴ (423-298) = -285,85 + 3,18·10-2·125 = -285,85 + 3,97 
= -281,88 кДж 
Відмінність теплових ефектів реакції за різних температур на 3,97 кДж - 
незначна, але все ж таки важлива поправка під час здійснення достатньо 
точних розрахунків. 
 Теплові ефекти реакції завжди є пропорційними до кількості речовин, 
які беруть участь у хімічній взаємодії. Тому, термохімічні рівняння 
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складають, вказуючи DН ореак. у розрахунку до тієї кількості речовини, яка 
відповідає конкретному перетворенню. Коефіцієнти в термохімічних 
рівняннях можуть бути як цілими, так і дробовими числами, які вказують, 
скільки моль, чи яка частка моль речовини брала участь у взаємодії або 
утворилась під час реакції.  
Наприклад, потрібно скласти термохімічне рівняння, що описує 
взаємодію бісмуту масою 41,8 г з киснем, якщо процес супрoводжується 
виділенням енергії у кількості 57 кДж та розрахувати значення стандартної 
ентальпії утворення бісмут (III) оксиду.  










m(Bi)n(Bi) === ; 
складемо рівняння реакції утворення 1 моль бісмут (III) оксиду 
2 Bi + 3/2 O2 = Bi2O3. 
З рівняння реакції утворення бісмут (III) оксиду визначимо, яка кількість 
кисню прореагує з металом:  
n(O2) = 3/4 n(Bi).  
Отже, відповідно до умови: 
n(O2) = (3/4)·(1/5) моль = 3/20 моль . 
Виходячи з рівняння реакції, кількості реагуючого металу та утвореного 
бісмут(III) оксиду відрізняються у два рази: 
n(Bi203) = 1/2·n(Bi) =(1/2)·(1/5) =1/10 моль. 
 Складемо термохімічне рівняння з зазначеними кількостями реагентів 
та продуктів реакції:  
1/5 Bi + 3/20 O2 = 1/10 Bi2O3, DН ореак. = - 57 кДж. 
                                 (к)                 (г)                     (к) 
 
Розрахуємо значення стандартної ентапльпії утворення бісмут(III) оксиду, 
яка чисельно відповідає зміні ентальпії при утворенні 1 моль оксиду: 
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 При утворенні 1/10 моль оксиду - тепловий ефект DН ореак. = - 57 кДж. 
 При утворенні 1 моль оксиду - тепловий ефект DН ореак. = ? 
Тепловий ефект реакції утворення 1 моль бісмут (III) оксиду дорівнює: 






 - 570 кДж. 
Отже, значення стандартної ентальпії утворення Bi2O3 співпадає з 
тепловим ефектом реакції утворення 1 моль цієї сполуки при взаємодії кисню 
та бісмуту: 
∆ܪଶଽ଼
଴  (Bi2O3) = - 570 кДж/моль 
Наведемо термохімічне рівняння, що відповідає утворенню 1 моль бісмут(III) 
оксиду: 
2 Bi + 3/2 O2 = Bi2O3, DН ореак. = -570 кДж. 
                               (к)             (г)        (к) 
 
Домноживши коефіцієнти в рівнянні та тепловий ефект реакції на 
число, що відповідає конкретній кількості утвореного Bi2O3, можна одержати 
інші форми запису термохімічного рівняння. Так, якщо утворюється 2 моль 
Bi2O3, то отримуємо наступне рівняння: 
4Bi + 3O2 = 2Bi2O3, DН ореак. = 2(-570) кДж= -1140 кДж 
                           (к)         (г)           (к) 
 
Розглянемо другий наслідок закону Гесса. В термохімії він відомий, 
як закон Лавуаз’є-Лапласа: теплові ефекти прямої та зворотної реакцій є 
однаковими за абсолютним значенням, але мають протилежні знаки. 
Наприклад, якщо відоме значення стандартної ентальпії утворення аміаку 
∆ܪଶଽ଼
଴ (NH3) = -46 кДж/моль, то стає зрозуміло, що під час перетворення 
водню та азоту в 1моль аміаку виділиться 46 кДж енергії. Термохімічне 
рівняння цього перетворення має вигляд: 
2
1 N2 + 2
3 H2 = NH3, DН ореак. = - 46 кДж. 




У зворотному процесі розкладу 1 моль аміаку на прості речовини буде 
поглинатися енергія у кількості 46 кДж: 
 
NH3 = 2
1 N2 + 2
3 H2 , DНореак. = 46 кДж. 
                                  (г)             (г)          (г) 
 
 
1.4. Оцінка енергії хімічних зв’язків за допомогою 
термодинамічних функцій 
 
На основі термохімічних законів можна оцінити енергію хімічних 
зв’язків, а також інші термохімічні характеристики речовин, такі, наприклад, 
як теплотворна здатність палива, зміни ентальпії під час іонізації атомів та 
дисоціації іоних кристалів на газоподібні йони, тощо. 
Енергія хімічного зв’язку оцінюється за кількістю енергії, яка погли-
нається під час розриву 1 моль зв’язків з утворенням атомів (гомолітичний 
розрив) під час здійснення такого процесу у газовій фазі. 
Ця величина відповідає різниці ентальпій утворення вихідної молекули 
та атомів під час дисоціації (атомізації) вихідної молекули на прості 
речовини за стандартних умов. Так, енергії зв’язків під час розпаду простих 
газоподібних речовин H2 та F2 (дод. табл.1) відповідають тепловим ефектам 
реакцій, представлених у нижче наведених термохімічних рівняннях: 
H2 = 2H, ∆ࡴдис૙ = 436 кДж,                                   (1.5) 
F2 = 2F, ∆ࡴдис଴ = 159 кДж,                                   (1.6) 
На основі вказаних енергій зв’язків та значення стандартної ентальпії 
утворення гідрогенфториду ∆ܪଶଽ଼଴ (HF) стає можливим одержати зміну 
ентальпії під час утворення сполуки НF з атомів, та, відповідно, оцінити 
енергію зв’язку Н−F. Енергія зв’язку Н−F відповідає тепловому ефекту 
реакції розщеплення 1 моль гідрогенфториду на атоми: 
HF = H + F = , ∆ࡴдис଴ = ? 
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Це перетворення можна здійснити у три стадії, враховуючи значення 
зміни ентальпій у кожному окремому процесі: рівняння (1.7) розкладу 1 моль 
сполуки на прості речовини та рівняння (1.8) та (1.9) дисоціації простих 
речовин на атоми: 
HF = 1/2H2 + 1/2F2, ∆ࡴдис଴  = 268 кДж                        (1.7) 
1/2H2 = H, ∆ࡴдис଴  = 218 кДж                                     (1.8) 
1/2F2 = F, ∆ࡴдис଴  = 79,5 кДж                                     (1.9) 
Після складання рівнянь та відповідних теплових ефектів отримаємо:  
HF = H + F = , ∆ࡴдис଴  = 268 + 218 + 79,5 = 565,5 кДж. 
Отже,   енергія   зв’язку   Н−F   у   молекулі   гідрогенфториду   дорівнює  
565,5 кДж/моль. 
 
1.4. Оцінка теплотворної здатності палива за допомогою 
термодинамічних функцій 
 
Для характеристики теплової якості різних видів палива у техніці 
наводять його теплотворну здатність. Теплотворну здатність палива 
визначають за зміною ентальпії (тепловий ефект) під час процесу згоряння 
одиниці маси (1 кг) для твердих та рідких видів палива або одиниці  об’єму  
(1  м3) для газоподібного палива. Вона визначається методами калориметрії 
дослідним шляхом, але водночас може бути розрахована, виходячи з типу 
палива та теплових ефектів згоряння його окремих складових. 
Приклад. Розрахуйте теплотворну здатність газової суміші, в якій 
об¢ємна частка водню складає 60%, а метану - 40%. 
Розв’язок. Складаємо термохімічні рівняння згоряння водню та 
метану, використовуючи значення стандартних ентальпій утворення 
учасників перетворень: 
Речовина H2 O2 H2O CO2 CH4 
∆ࡴଶଽ଼
଴ кДж/моль 0 0 - 285,83 -393,50 -74,85 
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1/2H2 + 1/2O2 = H2O, ∆ܪреакц଴  = -285,85 кДж 
                                    (г)              (г)       (г) 
 
СH4 + 2O2 = СО2 + H2O, ∆ܪреакц଴  = ? 
                                           (г)         (г)          (г)         (р) 
 
Розрахуємо тепловий ефект реакції за наслідком закону Гесса:  
∆ࡴреакц
૙ = [2∆ࡴଶଽ଼଴ (H2O) + ∆ࡴଶଽ଼଴  (СО2)] - [∆ࡴ૛ૢૡ૙ (CH4) + 2∆ࡴଶଽ଼଴  (О2)] = 
= -890,3 кДж 
У 1  м3 газової суміші відповідно до об¢ємним часток компонентів 
міститься 600 л газу водню Н2 та 400  л газу метану СН4. Тоді, відповідні 
кількості речовин компонентів реакції становлять: 
n(H2) = 600 [л]/ 22,4 [л/моль] = 26,79 моль; 
n(СH4) = 400 [л]/ 22,4 [л/моль] = 17,86 моль; 
Розрахуємо теплотворну здатність палива, що дорівнює: 
 
∆ࡴтеплотв
଴ = (-285,85)· n(СH4) =  
(-285,85)·26,79 + (-890,3)·17,86 = -23550 кДж/м3 . 
 
1.5. Контрольні запитання та завдання до розділу. 
 
1. Дайте означення поняттям: термодинамічна, закрита та ізольована 
системи, параметри і функції стану системи. 
2. Що таке теплота, робота? Чи належить робота і теплота до функцій 
стану системи? 
3. Які процеси називають ізобарними, ізохорними, ізотермічними? Які 
умови називають стандартними і нормальними? 
4. Як формулюють і математично записують перший закон 
термодинаміки та його наслідки? 
5. Що розуміють під поняттям внутрішня енергія, ентальпія? Який 
зв’язок між величинами ∆Н та ∆U хімічного процесу? 
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6. Як змінюється ентальпія системи під час здійснення: а) 
ендотермічних; б) екзотермічних реакцій ? 
7. Що таке стандартна ентальпія утворення сполуки? Чому дорівнює 
стандартна ентальпія утворення простих речовин? 
8. Які рівняння називають термохімічними? Назвіть їх особливості. 
Сформулюйте закон Гесса, його наслідки. 
9. Поясніть, як використовуючи значення стандартних ентальпій 
утворення речовин,можна розрахувати тепловий ефект реакції ? 
10. Поясніть зміст закону Лавуазьє-Лапласа. 
11. Використовуючи значення стандартної ентальпії утворення SbCl3(г), 
складіть термохімічне рівняння реакції утворення цієї сполуки з простих 
речовин. Яким буде тепловий ефект реакції, якщо у взаємодії брав участь газ 
хлор, об¢ємом 89,6 л: 
а) за сталого тиску p0 = 1,013·105 Па та T0 = 298 K;  
б) у калометричній бомбі за сталого об’єму та T0 = 298 K.   
12. Використовуючи значення стандартної ентальпії утворення TiCl4(г), 
складіть термохімічне рівняння реакції утворення цієї сполуки з простих 
речовин. Яким буде тепловий ефект реакції, якщо у взаємодії брав участь газ 
хлор, об¢ємом 5 ,6 л: 
а) за сталого тиску p0 = 1,013·105 Па та T0 = 298 K; 
б) у калометричній бомбі за сталого об’єму та T0 = 298 K.   
13. Під час взаємодії за ізобарно-ізотермічних умов 78,4 л кисню з 
нікелем виділяється 1678 кДж. Складіть термохімічне рівняння, що 
відповідає наведеному в умові перетворенню.Розрахуйте: 
а) масу NiO, що утвоворюється під час цієї реакції; 




14. Під час взаємодії за ізобарно-ізотермічних умов 84 л газу фтору з 
фосфором з утворенням фосфор пентафториду PF5 виділяється кількість 
енергії 478,8 кДж. 
Складіть термохімічне рівняння, що відповідає наведеному в умов 
перетворенню. Розрахуйте: 
а) кількість та масу PF5 ,що, утворюється під час цієї реакції; 
б) значення стандартної ентальпії утворення фосфор пентафториду 
DНо(PF5(г)) . 
15. Стандартна ентальпія утворення аміаку NH3 складає 46 кДж/моль. 
Складіть термохімічне рівняння розкладу аміаку на прості речовини, якщо 
об¢єм утвореного газу водню становить 100,8 л. 
Розрахуйте: 
a) кількість та масу сполуки, яка зазнала розкладу; 
б) тепловий ефект описаного процесу. 
16. Стандартна ентальпія утворення ClO2 складає 104 кДж/моль. 
Складіть термохімічне рівняння розкладу ClO2 на прості речовини, якщо 
об¢єм утвореного газу хлору становить 39,2 л. 
Розрахуйте: 
a) кількість та масу сполуки, яка зазнала розкладу; 
б) тепловий ефект описаного процесу.  
17. Доберіть коефіцієнти в рівнянні реакції та користуючись даними 
дод. табл.1.  Pозрахуйте тепловий ефект реакції: 
а) за сталого тиску p0 = 1,013·105 Па та T0 = 298 K; 
б) у калометричній бомбі за сталого об’єму та T0 = 298 K.   
Поясніть, з виділенням чи поглинанням енергії здійснюється реакція? 
KClO3(к) ® KCl(к) + O2(г) 
CrO3(к) ® Cr2O3(к) + O2(г) 
HgO(к) + 2Cl2(к) = Cl2O(г) + HgCl2(к) 
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18. Складіть рівняння реакції згоряння нижче наведених речовин: C3H8; 
PH3; CS2; HCN; N2H4; H2Se; CH3OH; C3H6O. 
Врахуйте, що нітрогенвмісні речовини під час окиснення утворюють 
газ азот та водяну пару, а інші речовини окиснюються до утворення оксидів 
відповідних елементів. Використовуючи дані (дод. табл. 1), рахуйте теплові 
ефекти цих реакції. 
19. Виходячи з термохімічного рівняння наведеної в умові реакції та 
даних (дод. табл. 1), розрахуйте стандартну ентальпію утворення хімічної 
сполуки, формула якої підкреслена. Екзо- чи ендотермічною є реакція ? 
              SiO2(к) + 2 Mg (к) = 2 MgO(к) + Si(к), DH0 = -343 кДж 
             2Na2SO3(к) + O2(г) = 2 Na2SO4(к), DH0 = -588 кДж 
             2SnO(к) + O2(г) = 2SnO2(к), DH0 = -590 кДж 
             2 Mn3O4(к) = 6MnO(к) + O2(г), DH0 = 464 кДж  
              4 FeO(к) + O2 (г) = 2 Fe2O3(к), DH0 = -586 кДж 
              2Na2O2 (к) + 2CO2(г) = O2(г) + 2 Na2CO3 (к), DH0 = -448 кДж 
Наведіть розрахунки, які дозволять пояснити, яку кількість метану CH4 
необхідно окиснити для того, щоб енергію, яка буде виділятися, можна було 
використати:  
а) для розкладу 78,4 л HBr на прості речовини;  
б) для здійснення термічного розкладу 125г CaCO3 відповідно до 
рівняння 
CaCO3  = CaO + CO2; 
в) щоб здійснити термічний розклад 283,8г Hg2Cl2 відповідно до 
рівняння: 
Hg2Cl2  = HgCl2 + Hg . 
20. Складіть рівняння реакції згоряння 1 моль диметилового ефіру 
C2H6O. Користуючись інформацією, що під час згоряння 1,  4 л C2H6O 
виділилося 83 кДж, поясніть: 
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а)  які кількості CO2(г) та H2O(г) будуть утворені під час здійснення 
перетворення із зазначеною кількістью C2H6O?  
б) яким буде тепловий ефект реакції окиснення 1моль диметилового 
ефіру;   
в) яким є значення стандартної ентальпії утворення диметилового ефіру 
DНо(C2H6O)? 
21. Використавши наведене термохімічне рівняння горіння метантіолу:  
CH4S(г) + 3O2(г) = 2CO2(г)  + SO2(г)  + 3H2O(г), DНо = - 1150 кДж.  
Розрахуйте: 
а) значення стандартної ентальпії утворення метантіолу DНо(CH4S(г)), 
б) який об¢єм CH4S(г) має бути окиснений, якщо перетворення буде 
супроводжуватись виділенням 230 кДж енергії? 
в)  які кількості CO2(г)  та H2O(г) будуть утворені під час здійснення 
перетворення із зазначеною у пункті б) кількістью CH4? 
22. Використовуючи термохімічне рівняння окиснення метиламіну:  
2CH5N(г) + 5/2O2(г) = 2CO2(г)  + N2(г)  + 5H2O(г), DНо = - 1942 кДж, 
а) розрахуйте значення стандартної ентальпії утворення метиламіну 
DНо(CH5N(г)); 
б) яка кількість метиламіну була окиснена, якщо сумарний об¢єм 
утворених продуктів газів становить 44,8 л (н.у.) та якою буде зміна ентальпії 
у зазначеному перетворенні? 
в) які кількості CO2(г)  та N2(г)  будуть утворені? 
23. Застосовуючи значення енергій атомізації Cl2(г),  H2(г)  та ентальпії 
утворення HCl(г), які складають відповідно 243, 436 та -92 кДж/моль, 
розрахуйте зміну ентальпії під час утворення HCl(г)  з атомів. 
24. Енергії атомізації молекул Н2(г)  та N2(г) складають відповідно 436 та 
940 кДж/моль. Розрахуйте зміну ентальпії під час утворення NH3(г)   з атомів 
та середню енергію зв’язку Н−N у молекулі аміаку. 
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25.  Обчисліть енергію зв’язку Н−О в молекулі води, якщо значення 
стандартної ентальпії утворення води складає -241,8, а енергії зв’язків Н−Н 
та O=O дорівнюють відповідно 436 та 493,6 кДж/моль.  
26. Стандартні ентальпії утворення HBr(г)  та HI(г), відповідно, 
дорівнюють -36 та 26 кДж/моль. Обчисліть зміну ентальпії утворення 
цих речовин  під час взаємодії водню з Br(г)  та I2(г) . Під час розрахунку беріть 
до уваги зміну ентальпії за здійснення фазових переходів, використовуючи 
наведені термохімічні рівняння: 
Br2(р) → Br2(г), DНо = 31 кДж; 
I2(р) → I2(г), DНо = 62,2 кДж. 
27. Застосовуючи значення енергій атомізації Cl2(г) (243 кДж/моль) та 
HCl(г)  (432 кДж/моль) та значень енергій зв’язків Н−N (493,6 кДж/моль), 
Cl-N (200 кДж/моль), обчисліть зміну ентальпії в реакції: 
NH3(г) + Cl2(г) = HCl(г) + NH2Cl(г). 
28. Застосовуючи значення енергій атомізації графіту (718 кДж/моль), 
O2(г) (493,6 кДж/моль) та енергії зв’язку C=О (640 кДж/моль), обчисліть 
значення стандартних ентальпій утворення C=О(г) та CO2(г). Порівняйте 
одержані значення з табличними. Назвіть можливі причини деякого 
розходження цих значень. 
29. Застосовуючи значення енергій атомізації Cl2(г),  графіту та 
стандартної ентальпії утворення CCl4(г), які складають відповідно 243, 718 та 
-135 кДж/моль, визначте енергію зв’язку Cl-C в молекулі CCl4. 
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2. СТАТИСТИЧНОЙ ПІДХІД ДО ТЛУМАЧЕННЯ ЗМІСТУ 
ЕНТРОПІЇ 
 
2.1. Поняття про ентропію 
 
Стан будь-якої системи можна охарактеризувати двома способами:  
1) вказавши значення безпосередньо змінюваних параметрів (наприклад, для 
індивідуальних речовин – тиск і температуру), 2) вказавши для кожної 
частинки її миттєві властивості (положення і швидкість). Перший спосіб 
характеризує макростан системи, другий – її мікростан.  
Опис стану системи на основі оцінки поведінки ансамблю частинок, що 
перебувають у взаємодії, та виявляють, як едине ціле, якісно нові властивості 
(відмінні від тих, що могли бути в кожної окремої частинки) є предметом 
дослідження статистичної фізики. 
Висновки, зроблені за допомогою статистичних методів, інформують 
лише тільки про найбільш ймовірні стани. У разі наявності в системі 
значного числа частинок (порядку сотень міліардів), ймовірність реалізації 
передбаченого статистикою стану стає настільки великою, що, практично, 
прогноз стає дійсністю. Ймовірність відхилення від найбільш ймовірного 
стану є настільки малою, що можна говорити про неможливість такого 
відхилення. 
Термодинамічна ймовірність стану системи ܹ  визначається набором 
мікростанів, за допомогою яких вона може бути реалізована. ܹ оцінюється 
колосальними величинами, так як системи, з якими доводиться мати справу, 
містять величезну кількість частинок, а шість координат кожної частинки (їх 
миттєві просторові координати x, y, z та миттєві імпульси mνݔ, mνݕ, mνݖ) 
внаслідок невпинного руху частинок зазнають безперервних змін. 
Загалом, в кожний момент часу реалізація системи є більш ймовірною 
через будь-який мікростан з рівномірним хаотичним розміщенням частинок 
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порівняно з можливістю знаходження у стані з найбільш впорядкованим 
розміщенням частинок. Тобто, кожна система намагається перейти із стану з 
меншою термодинамічною ймовірністю до стану з більшою 
термодинамічною ймовірністю. Чим більш невпорядкованим є молекулярно-
атомний стан частинок в системі, тим більшим є набір можливих мікростанів, 
через який він реалізується, а, відповідно, термодинамічна ймовірність стану 
оцінюється досить значною величиною. Навпаки, чим більш впорядкованим 
є макростан системи, тим меншим є число мікростанів, які реалізують даний 
макростан, а термодинамічна ймовірність такого стану оцінюється значно 
меншим значенням. 
Колосальна величина W* робить незручним її застосування. Однак, цю 
незручність легко усунути шляхом введення параметра, однозначно 
пов'язаного з W. Для цього прологарифмуємо W з наступним множенням ln W 
(для додання розмірності) на константу Больцмана. Іншими словами, введемо 
величину ентропії (від грец. «тропо» – перетворення):  
ࡿ = ݇ ln ܹ = ோ
ேబ
ln ܹ ,                                      (2.1) 
де R – універсальна газова стала (8,314 Дж/К·моль) і N0 – число Авогадро. 
Ентропія є екстенсивною властивістю та її, подібно V, U, H й іншим 
величинам, прийнято відносити до 1 молю речовини. У рівнянні (2.1) 
ентропія, як легко бачити, виражена в Дж/K. 
Вивчимо систему, яка містить 1 моль (г-атом) парів свинцю. 
Відповідно до його газоподібного стану W для нього величезна і S велика. 
Зниження температури викличе зменшення W, тобто числа способів 
реалізації даного стану. Відповідно до рівняння (2.1.) зменшиться SPb. 
Перетворення Pb(г) у Pb(р) призведе до ізотермічного падіння W,  а разом з 
тим і S. Це зменшення S буде значним, оскільки конденсація призведе до 
різкого скорочення допустимих варіацій положення і швидкості руху атомів 
Pb, – на зміну хаосу приходить структурований ансамбль частинок (рідина, 
як відомо, характеризується ближнім порядком). Подальше охолодження 
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Pb(р) викличе повільне (але прискорююче з падінням температури) 
зменшення W, а тому й зменшення S. Монотонність падіння порушиться в 
момент досягнення температури кристалізації. Стрибкоподібне зменшення W 
(і S) при твердінні менше, ніж при конденсації, – відбувається перехід від 
ближнього порядку до дальнього. Охолодження Pb(к) спричинить суттєве 
зменшення W,  а разом з нею і S. Якби був здійснений процес повільного 
охолодження Pb(к) до абсолютного нуля температур (що неможливо), то, 
довівши температуру свинцю до 0 К, ми отримали б W = 1 – всі частинки 
виявилися б «вмерзлими» у вузли кристалічної гратки. У цю мить відповідно 
до рівняння (2.1.), S = 0. 
Викладені міркування ілюструються рис. 2.1. Таким чином, ентропія є 
мірою невпорядкованості стану речовини. Всі зміни, які призводять до 
зростання безладу (збільшення W), призводять і до зростання S. Це 
нагрівання, плавлення, випаровування (рис. 2.1.), а також сублімація, 
перетворення кристалів у аморфне тіло, модифікаційний перехід у стан, 
стійкий до високої температури; це і розширення газів, і розчинення солей у 
воді, та багато інших процесів, зокрема, що супроводжуються зростанням 
об’єму. Навпаки, всі процеси, пов'язані зі збільшенням впорядкованості, 
тобто протилежні перерахованим, у тому числі охолодження, твердіння, 
конденсація, стиснення, кристалізація з розчинів, супроводжуються 
зменшенням ентропії.  
Хімічна взаємодія, пов'язана зі збільшенням невпорядкованості (в тому 
числі та, що протікає зі зростанням об’єму), також характеризується 
зростанням ентропії. Навпаки, реакції, які супроводжуються зменшенням 
невпорядкованості, протікають зі зменшенням ентропії. Прикладом перших 
можуть служити процеси термічного розкладу (наприклад, карбонатів, 
нітратів, азидів), прикладом інших – реакції полімеризації (зокрема, 





Рис.2.1. Залежність ентропії свинцю від температури за p = 101,3 кПа:  
ab – нагрівання кристалів; bc – плавлення; cd – нагрівання рідини; de – кипіння;  
ef – нагрівання газу; ΔSпл – зміна ентропії при плавленні; ΔSпар – зміна ентропії при 
пароутворенні. 
 
 Ці міркування легко підкріпити кількісно. Так, можна показати, що 
залежність ентропії від температури, об'єму і тиску виражається відповідно 
рівняннями:  






,                                              (2.2.) 
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,                                  (2.4.) 
які відповідають послідовному зростанню S з T (так як Cp > 0), зростанню S з 
V [так як ізохорне нагрівання викликає підвищення тиску, тобто (∂p/∂T)V > 0] 
і падінню S з p [ізобарне нагрівання супроводжується розширенням, тобто 
(∂V/∂T)p > 0]. Для розрахунків за цими формулами необхідно користуватися 
значеннями Cp=f(T), p=f(T) при V=const і V=f(T) при p=const. Для ідеального 
газу, наприклад, в останньому випадку відповідно з рівняннями (2.4.) і 
pV=nRT (1.1), ми знайшли б, що незалежно від температури 





=  − ோ
௣
  .                                         (2.5.) 
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2.2.Термодинамічне визначення ентропії з принципу розсіювання енергії 
 
 Окрім статистичного визначення ентропії, розглянемо тлумачення її з 
точки зору термодинамічних уявлень. Такий підхід легко проілюструвати, 
розглянувши зміну ентропії під час оборотного ізотермічного розширення 
ідеального газу, якщо проходить перехід від стану ݌ଵ ଵܸ  до стану ݌ଶ ଶܸ . Це 
такий процес, під час якого тиск всередині системи у будь-який момент 
розширення лише незначно перевищує зовнішній тиск. Підвищивши 
зовнішній тиск на деяке мале значення можна перевести систему в 
рівноважний стан. Тоді, робота, яка здійснюється, дорівнює: 
A= - p∆ܸ. 
Здійснивши інтегрування виразу, одержимо: 
ܣ =  − ∫ ݌∆ܸ =  −௏మ௏భ ∫ ܴ݊T ୢ௏௏ = − ܴ݊T ln ௏మ௏భ = − ܴ݊T ln ௉భ௉మ ௏మ௏భ  . 
За умови ізотермічного розширення ∆T = 0, ∆ܷ = 0 , відповідно з 
першим законом термодинаміки, кількість здійсненої роботи по зміні об’єму 
дорівнює кількості теплоти, поглиненої  газом з навколишнього середовища: 
ܣ = −ܳ, та   ܳ = ܴ݊T ln ௏మ
௏భ
       .                                 (2.6) 
Отже, 
ொ
T = ܴ݊ ln ௏మ௏భ  . 
 У разі збільшення об’єму газу його молекули стають розміщені більш 
рівномірно та невпорядковано, а тому відношення об’ємів можна замінити 
відношенням термодинамічних ймовірностей двох станів.У разі розміщення 





















= ݇ ln ௐమ
ௐభ
= ∆ܵ. 
Оскільки, kN0 =  R та n = N/N0, де N0 - стала Авогадро, то одержимо 
наступний вираз для зміни ентропії:  
∆ܵ = ܴ݊ ln ௏మ
௏భ
= ݇ ln ௐమ
ௐభ
  .                                             (2.7) 
Виходячи з рівнянь (2.6) та (2.7), приходимо до важливого висновку, що 
зміна ентропії системи відповідає поглинутій теплоті, віднесеної до 
абсолютної температури, за якої здійснювався оборотний довільний перехід:  




 є повним диференціалом функції стану ентропії. Тому, під час 
переходу між двома фіксованими станами "1" та "2", що можуть бути зв’язані 








а тому вся підведена теплота використовується системою на здійснення 
максимальної роботи. Будь-яку частину системи можна повернути до 
вихідного стану, не спричиняючи змін у середовищі: 
ߜܳобор = T∆ࡿ = ܷ݀ + ݌Δܸ . 
 У разі здійснення необоротного переходу, кількість теплоти, що 
поглинається системою, буде меншою, оскільки не вся вона може бути 
використана на здійснення максимальної роботи. Усі необоротні процеси 
супроводжуються розсіюванням енергї, тобто переходом до стану системи із 
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зменшенням її корисного запасу. Тоді робота, що може бути здійснена у 
необоротному процесі, буде меншою за максимально можливу внаслідок 
зростання ентропії у самій системі. Енергія, яка могла б перетворитися у 
роботу, але не перетворюється, стає знеціненою, перетворюючись у менш 
корисний вид, яким може бути теплота будь-якої системи (зв’язана енергія 
ТS). Повернути систему із кінцевого стану в початковий можна тільки 
витративши додаткову енергію:  
ߜܳнеобор < T∆ܵ > ܷ݀ + ݌Δܸ , 
ߜܳнеобор < ߜܳобор . 
 Проілюструємо чинність наведених вище висновків на прикладі опису 
ізотермічного розширення (Т=300 К) 0,85 моль ідеального одноатомного 
газу, що спочатку знаходився під тиском 15 атм, а потім тиск стає 1 атм. 
Розрахуємо здійснену за цих умов роботу розширення та зміну ентропії, 
якщо процес проходить: а) оборотно та б) проти зовнішнього тиску 1 атм. 
−Q= dA=− ܴ݊T ln ௣భ
௣మ
  = -(0,85 моль)·[8,31 Дж/(К·моль)]·(300 К)·ln(15/1) =  
= -5749,6 Дж.  
За кількістю розсіяної теплоти обчислимо зміну ентропії:  
∆ࡿ = ܳобор/T = 5749,6 Дж/ 300 К = 19,16 Дж/К . 
Застосування рівняння (2.6) дає такий самий результат зміни ентропії:  
∆ܵ = ܴ݊ ln ௏మ
௏భ
= ܴ݊ ln ௣భ
௣మ
= (0,85 моль)·[8,31 Дж/(К·моль)]·ln(15/1) =  
= 19,16 Дж/К. 
У разі здійснення необоротного процесу A=  -p ( ଶܸ − ଵܸ) , де р – 
зовнішній тиск. Оскільки, 
ଵܸ = ௡ோT௣భ   та  ଶܸ = ௡ோT௣మ , 
а в системі СІ 1атм = 101325 н/м2, то проведена робота становить: 
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dA= -p( ଶܸ − ଵܸ) = −݌ଶ( ଶܸ − ଵܸ) = − ܴ݊T݌ଶ ቀ ଵ௣మ − ଵ௣భቁ = 
= -(0,85 моль)·[8,31 Дж/(К·моль)]·(300 К)·(101325 н/м2)× 
×[(1/101325 н/м2) - (1/(15·101325 н/м2))]  = -19778,9 Дж. 
Зміна ентропії так само, як і під час необоротного процесу, становить: 
∆ࡿ = ܴ݊ ln ௏మ
௏భ
= ܴ݊ ln ௣భ
௣మ
= (0,85 моль)·[8,31 Дж/(К·моль)]·ln(15/1) =  
= 19,16 Дж. 
 Отже,  зміна ентропії,  як і будь-якої функції стану,  є однаковою за 
здійснення процесу як оборотнього, так і необоротного. Суттєвою різницею є 
те, що під час оборотнього процесу результуюча зміна ентропії у довкіллі 
дорівнює нулю. Тоді як під час необоротного процесу, спостерігається 
зростання ентропії. Проте кількість теплоти, що поглинається системою в 
необоротному процесі є меншою ніж під час оборотнього. 
В ізольованій системі ߜܳнеобор = 0, а тому за здійснення необоротного 
переходу T∆ࡿ > 0  і, відповідно, за T ≠ 0 має виконуватись умова ∆ࡿ > 0. 
Як наслідок, стає можливим обґрунтувати зміст другого закону 
термодинаміки. Існує декілька підходів до формулювання цього закону:  
1. Кожна система, у довільних перетвореннях має змінюватись так, щоб 
досягати стану з більшою термодинамічною ймовірністю (Г. Льюіс); 
2.  Під час здійснення необоротних процесів в ізольованих системах запас 
ентропії має зростати та, досягнувши максимального значення, стає 
незмінним; 
3. Неможливо побудувати машину, що за здійснення циклічного переходу 
перетворювала б теплоту в роботу не залишаючи при цьому ніяких змін 
в оточуючих тілах (М. Планк); 
4. Довільні процеси супроводжуються зменшенням корисної енергії та, 
відповідно, зростанням ентропії. Перебіг процесу у системі 
припиняється, якщо корисна енергія системи досягає мінімального 
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значення, а ентропія стає в той самий час максимальною (У. Томпсон 
(Кельвін); 
5. Енергія Всесвіту є сталою, ентропія Всесвіту зростає, наближаючись до 
максимуму (Р. Клаузіус). 
 
 2.3. Третій закон термодинаміки  
 
 Наприкінці XIX сторіччя роботи В.Нернста довели, що при наближенні 
до абсолютного нуля температури теплоємності кристалічних тіл набувають 
нульового значення: limТ→଴ ∆Ср = 0. 
Відповідно до рівняння (2.2):  







,     limТ→଴ ∆ܵ = 0. 
 
 Тому, в подальшому М.Планк робить наступний висновок, який тепер 
відомий як третій закон термодинаміки: всяка речовина має абсолютний 
ентропійний запас, лише за Т=0 К для бездефектних кристалів, які 
знаходяться у рівноважному стані, утворених елементарними комірками, що 
в точності періодично повторюються у тривимірнорму просторі, ентропія 
набуває нульового значення. 
 Дійсно, цей закон легко пояснити, застосовуючи підхід статистичної 
фізики до змісту запасу ентропії за Больцманом. Ідеально впорядкований 
кристал за Т=0 К реалізується лише одним можливим способом розміщення 
частинок, тобто ܹ = 1, а ݇ ln ܹ = 0, відповідно,  ࡿ૙(ідеальн. кр)=0. 
 Як наслідок, стає можливим розрахувати абсолютний запас ентропії 
для кожної індивідуальної речовини за стандартних умов, виходячи з 
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термодинамічного тлумачення ентропії. Якщо зміна ентропії за ізобарних 
умов відповідає переходу від 0 К до 298 К, то за визначенням:  
݀ܵ = dொ
Т
 та  ܥр = ቀడொడTቁР, 












 =∫ ܥр݀ lnT ଶଽ଼଴  . 
Cтандартні запаси ентропії 1 моль речовин, ܵଶଽ଼଴  (Дж/К·моль) наведені 
у додатку табл.2. 
Значення ܵଶଽ଼଴  гідратованих йонів обчислюються в одиницях умовної 
шкали, в якій ܵଶଽ଼଴  йона гідрогену у вигляді стандартного розчину 
приймається за нуль. 
Перехід від ܵଶଽ଼଴  до ்ܵ଴ здійснюють за рівнянням (2.2), з нього випливає, 
що: 
்ܵ
଴ =  ܵଶଽ଼଴ + ∫ ஼೛ௗ்் .்ଶଽ଼                                  (2.8)  
Якщо можна знехтувати залежністю ܥ௣ =   (ܶ), то рівняння (2.8) переходить 
у вираз: 
்ܵ
଴  ≅  ܵଶଽ଼
଴ +  ܥ௣଴ ln ்ଶଽ଼,ଵହ. 
 
2.4. Ентропія та природа речовини 
 
Як і у випадку ∆ܪ்
଴ (∆ܪଶଽ଼଴ ), різниця у значеннях ்ܵ଴ (ܵଶଽ଼଴ ) відображає 
лише відмінність у властивостях речовин. Ця дуже важлива обставина 
дозволяє привести ряд прикладів, які свідчать про зв'язок між ентропією і 
природою речовини. 
За даного агрегатного стану величина ܵଶଽ଼଴  є тим більшою, чим більше 
атомів міститься в молекулі, так як ускладнення молекули означає 
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«збагачення» рухів молекули (зростання числа поступальних, обертальних і 
коливальних ступенів свободи). Ось два приклади: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль…………………………… ܵ(г)167,752   ܵଶ(г)228,08   ܵ଺(г)377    ଼ܵ(г)444    
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль ……………… UClଶ(к)79    UClଷ(к)159    UClସ(к)198,4    UClହ(к)243    UCl଺(к)285,8  
Для аморфних тіл значення ܵଶଽ଼଴  більше, ніж для кристалічних, оскільки 
структура перших менш впорядкована: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль …………………….
SiOଶ(α − кварц)41,85   SiOଶ(скло)46,9   NaଶBସO଻(к)189,6   NaଶBସO଻(скло)202,1    
Стандартна ентропія кристалічних тіл є тим більшою, чим вони м'якші, 
так як жорсткість структури відповідає порівняно невеликим значенням W. 
Прикладом є наступний ряд металів: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль ………………………………… Ti30,63   Bi56,9   Pb64,82   Cs84,37 
Найменшу ентропію з усіх простих речовин має алмаз (ܵଶଽ଼଴  = 2,369 
Дж/К·моль), що природно, так як це найтвердіша речовина. Карбіди, бориди, 
нітриди, сіліциди й інші дуже тверді речовини, навіть багатоатомні, 
вирізняються невеликою ентропією: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль …………………………………….. BସC27,08   BeଷNଶ50,22       
На величині ентропії позначається і ступінь компактності та 
дисперсності речовин: так, для Ni(OH)2 із середнім розміром частинок 10-4см 
ܵଶଽ଼
଴  = 79,93 ± 0,63 Дж/К·моль, а для частинок розміром 10-6   см ܵଶଽ଼଴  = +81,6±0, Дж/К·моль. 
Речовини в розчині, як правило, мають більшу ентропію, ніж у чистому 
стані (при розчиненні, зазвичай, переважають процеси невпорядковування): 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль ………………………………. ZnClଶ (к)111,49    ZnClଶ (роз)158,57  
Для речовин однотипної природи можна очікувати аналогічної зміни 
ܵଶଽ଼
଴ , причому збіг ентропій буде тим точнішим, чим більш схожими є 
речовини за складом та структурою. При цьому, порівняння стандартних 
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ентропійних запасів для простих речовини та їх сполук, слід розглядати, як 
для елементів-аналогів в періодичній системі елементів Д.І.Менделєєва. 
Так, в II підгрупі для металів s–родини при збільшенні порядкового 
номеру ܵଶଽ଼଴  зростає: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль ……………...Be (к)9,54    Mg (к)32,63    Ca (к)41,72    Sr (к)52,3    Ba (к)60,7    Ra (к)71,1  
В ряду сполук з гідрогеном елементів р-родини V підгрупи також 
спостерігається зростання ܵଶଽ଼଴  при збільшенні порядкового номеру елемента: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль …………………...….HଷN (г)192,68    PHଷ (г)210,25    AsHଷ  (г)223,02    SbHଷ (г)233,02  
Якщо вибрати сполуки елементів, металів та неметалів, розташованих у 
періодичній системі по діагоналі, то виявиться, що їх ܵଶଽ଼଴  будуть приблизно 
однаковими: 
ܵଶଽ଼
଴ , Дж/К·моль …………………………………….... CaIଶ (к)145,30    SrBrଶ (к)135,6  
Складніша зміна ентропії за періодами. На прикладі четвертого періоду 
хід зміни ܵଶଽ଼଴  показаний на рис. 2.2. Спочатку ентропія дещо зменшується – 
перехід від м'якого калію до твердого хрому, – потім залишається приблизно 
на одному рівні (декілька підвищуючись для порівняно м'яких цинку і 









2.5. Деякі закономірності зміни ентропії 
  
До тепер мова йшла про сукупності окремих речовин. Якщо ж взяти 
два ряди I і II подібних речовин, то спостерігається симбатність зміни 
ентропії в них. Нерідко ці зміни відповідають наближеному лінійному 
співвідношенню: 
                                                      ୍୍ܵ ≅ ܣ ୍ܵ + ܤ,                                          (2.9) 
де ୍ܵ і ୍୍ܵ  – ентропії зіставлених рядів I і II речовин, взятих за однакових 
умов, а A і B – індивідуальні константи. 
Застосування рівняння (2.9) для декількох рядів речовин показано на 
рис. 2.3. З цього рисунку випливає, що в рядах однотипних речовин значення 
даної властивості становить систему взаємопов'язаних величин. Тоді, за 
допомогою рис. 2.3(а), можна оцінити значення ܵଶଽ଼଴  для семи невивчених 
сполук, а з рис. 2.3(б) видно, що підгрупа калію має подібну залежність, 
причому, лінії для LiF і MeF розташовані трохи осторонь і точка для LiF 
(сполука, утворена елементами другого періоду) не потрапляє на лінію. За 
даними цього рисунка також можна оцінити значення ܵଶଽ଼଴  для декількох 
невивчених сполук.   
Рис. 2.3. Взаємозв'язок між стандартними ентропіями ܵଶଽ଼଴  (Дж/К·моль):  




Збільшення ентропії з температурою для однотипних речовин 
відповідно до рівняння (2.9), буде симбатне, що в багатьох випадках для 
зіставлення за сталих температур значень ентропії речовин-аналогів дозволяє 
користуватися наближеним лінійним співвідношенням виду: 
                                            ܵ୒ ≅ ܣܵ୑ + ܤ .                                         (2.10) 
Це співвідношення справедливе не тільки в найпростіших випадках, коли 
ентропія є лінійною функцією температури, а й у ряді інших (рис. 2.4.(а)). За 
значного збігу порівнюваних речовин значення А в рівнянні (2.10) близьке до 
одиниці, що означає незалежність різниці ентропій двох речовин за однакової 
температури від значення температури. Прикладом такого випадку може 
служити пара азот-оскид вуглецю: для неї в інтервалі 50 ÷ 10000 К  (்ܵ଴)େ୓ −  (்ܵ଴)୒మ  ≅ 6,3 Дж/К ∙ моль 
із середньою похибкою 3,3 Дж/град ∙ моль (рис. 2.4.б). Подібність N2 і CO  





Рис. 2.4. a) Взаємозв'язок між стандартними ентропіями ்ܵ଴  (Дж/К·моль) дихлорметана 
CH2Cl2 і CHnCl4-n (n = 4, 3, 1, 0) за однакових температур. Зростання А в (2.9)  з n 
обумовлене збільшенням розбіжності значень ்ܵ  різних сполук зі зростанням 
температури;  
б) Взаємозв'язок між стандартними ентропіями ்ܵ଴ (Дж/К·моль) азоту та оксиду карбону за 
однакових температур.   
43 
 
2.6. Розрахунок зміни ентропії  
 
Зміна ентропії ΔS,  як і зміна будь-якої функції стану ΔФ, не залежить 
від шляху процесу, а визначається вихідним і кінцевим станами системи. Як і 
для ΔФ, слід розрізняти зміст величини ∆S = ܵПమ–ܵПభ , обумовленої зміною 
параметра П (наприклад, ∆S = ܵТమ–ܵТభ) і величини ΔS, обумовленої зміною 
стану речовин або їх перетворенням, тобто ∆Sф.п або ∆Sx.р. Прикладом 
першого випадку може служити співвідношення:  
∆S = ܵ௣మ–ܵ௣భ = −ܴ ln ௣మ௣భ. 
Величини ∆Sф.п можна знайти за рівнянням: 
                                                      ∆ܵф.п =  ∆ுф.п ்ф.п                                          (2.11) 
( ∆ܪф.п  і фܶ.п  – відповідно, теплота і температура даного рівноважного 
фазового перетворення), а також розрахунок значення ентропії вихідної фази 
з  ентропії  одержаної  фази, здійснивши  екстраполяцію  кривих S" = f(T) і  
S' = f(T) на точку переходу. ∆Sф.п змінюється в досить широких межах –  від 
невеликих величин (порядку 0,4 Дж/К ∙ моль) для перетворення речовин з 
аморфного стану в кристалічний до десятків ентропійних одиниць для 
сублімації, причому, очевидно, що 
∆Sсубл > ∆Sпар ≫ ∆Sпл > ∆Sкр.п ≅ ∆Sам →к. 
Уявлення про порядок величин ∆Sф.п дають наведені в табл. 2.1 
значення цієї характеристики для різних процесів. 
 
Таблиця 2.1. Стандартні ентропії та (ܵଶଽ଼଴ )ф.п для деяких речовин (Дж/Кмоль) 
Речовина ܵଶଽ଼଴  Речовина ܵଶଽ଼଴  (ܵଶଽ଼଴ )ф. п 
B (к) 5,86 B (ам) 6,53 0,67 
C (алмаз) 2,369 C (графіт) 5,742 3,373 
H2O (к) ~48,1 H2O (р) 70,10 ~22,0 
HNO3 (р) 155,68 HNO3 (г) 266,96 111,28 
N2O5 (к) 178,3 N2O5 (г) 355,7 177,4 
AgNO3 (к) 140,95 AgNO3 (роз) 219,88 78,93 
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Зміна ентропії при розчиненні обумовлена не тільки фазовим 
перетворенням (якщо розчинювана речовина і розчин знаходяться в різних 
агрегатних станах), але і взаємодією компонентів розчину. Сумарний 
ентропійний ефект залежить і від природи речовин, і від температури (при 
розчиненні газів – від тиску), і від концентрації. Так, великі однозарядні йони 
невпорядковують, а йони з невеликими радіусами впорядковують структуру 
води. Тому знак зміни ентропії води під дією йонів Li+ і Cs+ протилежний. 
Для йонів Na+ ця величина близька до нуля – рухливість молекул H2O 
поблизу цих йонів мало відрізняється від рухливості молекул H2O в чистій 
воді. 
Слід звернути увагу на те, що стандартна ентропія фазового переходу 
( ߂ܵଶଽ଼଴ )ф.п в загальному випадку відрізняється від ∆Sф.п. Відмінність цих 
значень буде тим більшою, чим більшою є розбіжність фܶ.п з 298,15 К. Так, 
якщо для H2O (∆ܵଶଽ଼଴ )вип = 118,69 Дж/К моль і (∆ܵଷଽଷ଴ )вип = 108,98 Дж/К моль, 
то, наприклад, для міді ( ∆ܵଶଽ଼଴ )субл = 133,17 Дж/К моль, у той час як 
(∆ܵଶ଼ସ଼଴ )субл > 314 Дж/К моль.  
Різниця в значеннях (∆ܵвип଴ )н.т.к, (∆ܵଶଽ଼଴ )вип і (∆ܵвип)ଶଽ଼ на прикладі ряду 
речовин ілюструють дані, наведені на рис. 2.5. З нього видно, що якщо перша 
величина майже не змінюється з ростом молярної маси М,  то друга і третя 
зростають. Особливо значне зростання ∆Sф.п. спостерігається зі збільшенням 
молярної маси (для розглянутого випадку в ряду з дванадцяти речовин вона 
збільшується більш ніж у п'ять разів).  
Якщо для різних речовин ∆ܵпл  значно відрізняються (звичайно, 
відносно) - позначаються індивідуальні особливості речовин у кристалічному 
стані, - то ∆ܵвип відрізняються один від одного порівняно мало (див. рис. 2.5). 
Так, для неполярних рідин ∆ܵвипза однакових умов кипіння коливаються в 
порівняно вузьких межах, зокрема, в нормальній точці кипіння (р=101,3кПа): 
                                      (∆ܵвип)н.т.к ≅ 92 Дж/К·моль                             (2.12) 
(правило Трутона); але відповідно до рівняння (2.9), рівняння (2.12) означає, 
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що молярна теплота пароутворення рідини пропорційна температурі її 
кипіння, причому, коефіцієнт пропорційності не залежить від природи 
речовини. Для асоційованих рідин (прикладом можуть служити вода й 
аліфатичні спирти) ( ∆ܵвип )н.т.к >  92 Дж/К моль - проявляється збільшене 
значення ∆ܪвип , обумовлене додатковою витратою енергії на розклад 
асоціатів; навпаки, для речовин, асоційованих у паровій фазі (наприклад, для 
карбонових кислот), (∆ܵвип)н.т.к < 92 Дж/К моль (позначається зменшенням 
∆ܪвип, обумовлене виграшем енергії при утворенні асоціатів у паровій фазі). 
 
Рис. 2.5. Залежність ентропії випаровування ∆ܵвип଴  (Дж/К·моль) від числа атомів вуглецю в 
молекулі н-алкана CnH2n+2: 1 - (∆ܵвип଴ )н.т.к; 2 - (∆ܵвип଴ )298; 3 - (∆ܵвип)298 
 
Для хімічної реакції зміна ентропії дорівнює різниці сум ентропій 
продуктів та реагентів (з урахуванням стехіометричних коефіцієнтів): 
                              ∆ܵх.р = (сܵେ + ݀ܵୈ + ⋯ ) −  (ܽܵ୅ + ܾܵ୆ + ⋯ ).             (2.13) 
Значення ∆ܵх.р можуть бути найрізноманітнішими як за величиною, так і за 
знаком. 
Найбільші значення ентропії властиві газоподібним реагентам, тому 
знак ∆ܵх.р , зазвичай, визначається балансом числа молей газоподібних 
реагентів: якщо ∆݊х.рг  > 0 (∆ хܸ.р > 0), то і ∆ܵх.р > 0; якщо ∆݊х.рг  < 0 (∆ хܸ.р < 0), 
то і ∆ܵх.р < 0; якщо, нарешті, ∆݊х.рг  = 0  (∆ хܸ.р = 0),  то і ∆ܵх.р ≈ 0. Такі якісні 
оцінки щодо зміни ентропії під час здійснення нижче зазначених реакцій 
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підтверджуються здійсненням розрахунків ∆ܵх.р  з використанням 
стандартних ентропійних запасів речовин-учасників перетворення: 
SO2 (г) + 1 2ൗ О2 (г) = SO3 (г); ∆݊х.рг  < 0, ∆ܵх.р < 0, ∆ܵх.р = -93,91 Дж/К , 1 2ൗ N2 (г) + 3 2ൗ H2 (г) = H3N (г); ∆݊х.рг  < 0, ∆ܵх.р < 0, ∆ܵх.р = -98,93 Дж/К, 
CaCO3 (к) = CaO (к) + CO2 (г); ∆݊х.рг  > 0, то і ∆ܵх.р > 0, ∆ܵх.р = 160,58 Дж/К, 1 2ൗ ; N2 (г) + 1 2ൗ О2 (г) = NO (г); ∆݊х.рг  = 0, то і ∆ܵх.р ≈ 0, ∆ܵх.р = 12,30 Дж/К. 
Для абсолютно різних процесів:  
BaO (к) + SiO2 (α-кварц) = BaSiO3 (к); 1 2ൗ H2 (г) + 1 2ൗ Cl2 (г) = HCl (г);  
C (графіт) + O2 (г) = CO2 (г), 
які об'єднують єдину загальну ознаку (∆݊х.рг  = 0), ∆ܵх.р відповідно дорівнює -
2,5, 10,04 і 2,900 Дж/К.  Отже,  всі ці процеси (як і синтез NO)  близькі до 
ізоентропійних. 
Чутливість ∆ܵх.р  до структурних змін можна показати не тільки на 
численних реакціях органічних речовин, але, наприклад, і на взаємодіях, що 
відбуваються в розчинах, починаючи з йонізації води:  
H2O (р) = H+ (роз) + OH- (роз), 
для якої ∆ܵଶଽ଼଴  = -80,98 Дж/К ∙ моль (хоча одна частинка розпадається на дві). 
Цей результат пояснюється гідратацією продуктів йонізації, тобто 
упорядкуванням системи в результаті перебігу процесу. Навпаки, взаємодія 
Fe3+ (роз) + Cl- (роз) = FeCl2+ (роз), 
що є процесом комплексоутворення, супроводжується зростанням ентропії 
(ܵх.р଴  = 105,236 Дж/К), хоча з двох частинок виходить одна – позначається 
вплив дегідратації йонів. 
Для ступінчастої дисоціації фосфорної кислоти маємо: 
H3PO4 (к) + aq = HଶPOସି (роз) + H+ (роз), ∆ܵଶଽ଼଴  = -18,8 Дж/К; HଶPOସି (роз) = HPOସଶି (роз) + H+ (роз), ∆ܵଶଽ଼଴  = -125,1 Дж/К; HPOସଶି (роз) = POସଷି (роз) + H+ (роз), ∆ܵଶଽ଼଴  = -187,99 Дж/К, 
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тобто всі три процеси є ентропійдефіцітними; зростання ж абсолютного 
значення ΔS обумовлене посиленням гідратації зі зростанням заряду аніонів– 
продуктів процесу дисоціації. 
Що стосується впливу температури на ∆ܵх.р, то відповідно до рівняння  







,                                          (2.14) 
що випливає з (2.5), він є невеликим і в першому наближенні їм можна 
знехтувати, допускаючи, що збільшення ∑ ܵвих  і ∑ ܵкін  з температурою в 
значній мірі компенсують один одного (це припущення справедливе за 
відсутності фазових перетворень і тим більше виправдано, чим ближче T до 
298,15 К). Дійсно, з рис. 2.6 видно, що для трьох різних реакцій ∆்ܵ଴  в 
широкому інтервалі температур зазнається порівняно невелика зміна: можна 
прийняти в діапазоні 298 ÷ 1000 К відповідно ΔS0 = 69,0 ± 4,6 (1), -113, 8 ± 
5,0 (2) і -128,9 ± 1,7 Дж/К. 
 
Рис.2.6. Температурна залежність зміни ентропії ∆்ܵ଴ (Дж/град·моль) для реакцій:  
1 – н-C8H18 (г) = 2,2,3,3-(CH3)4C4H10 (г);  







2.7. Контрольні запитання та завдання до розділу  
 
1. Поясніть зміст поняття "термодинамічна ймовірністьстану системи". 
2. У чому полягає зміст термодинамічної функції ентропія? Як базуючись  
на підходах статистичної фізики можна  знайти запас ентропії системи? 
3. У чому полягає зміст третього закону термодинаміки? Що називається 
стандартним ентропійним запасом речовини? 
4. Як визначити зміну ентропії у хімічній реакції та фізичному процесі? 
5. Сформулюйте другий закон термодинаміки, як критерій здійснення 
довільного процесу в ізольованих системах. 
6. Зробіть висновок без здійснення розрахунків, під час проходження 
яких з наведених реакцій: а) ентропія зростає; б) ентропія зменшується; 
в) запас ентропії залишається майже незмінним ?  
NF3 + 3 HF =3 F2+ NH3;                          3 F2 +  N2   = 2 NF3; 
                           (г)           (г)          (г)         (г)                             (г)        (г)              (г)  
                     NO2+ O2= O3 +NO;                       2 ClO2 + 3 Cl2 =  4Cl2O;  
                           (г)        (г)      (г)      (г)                                       (г)           (г)              (г)  
                    3N2H4 = 4NH3 + N2;                    (C2H5)2O = 2CO + 4CH4 + C2H4.            
                             (г)           (г)           (г)                                    (г)                (г)          (г)             (г)        
 
7. Використовуючи наведені у таблиці термодинамічні характеристики 
газоподібних речовин 1 та 2 однакового складу СଶН଺О , зробіть 
висновок, яка з речовин є диметиловий ефір СНଷОСНଷ ,  а яка –  
етиловий спирт СଶНହОН . В обґрунтуванні врахуйте особливості 
структури молекул, які можуть бути співставлені з стандартним 
запасом ентропії, а також різну термодинамічну стійкість 
представлених речовин. 
        DНо(X) 
кДж/моль 
      So (Х) 
Дж/моль•K 
      DGо(X) 
кДж/моль 
Речовина 1 - 234,81 282,6 -168,28 




8. Аналізуючи вказані термодинамічні умови різних агрегатних станів, 
розташуйте наведені системи у порядку зростання запасу ентропії: 
а) 1 моль Н2О (р) за 100 ℃ та 101,3 кПа 
б) 1 моль Н2О (к) за 0 ℃ та 101,3 кПа 
в) 1 моль Н2О (р) за 0 ℃ та 101,3 кПа 
г) 1 моль Н2О (г) за 100 ℃ та 101,3 кПа 
д) 1 моль Н2О (р) за 25 ℃ та 101,3 кПа 
е) 1 моль Н2О (г) за 100 ℃ та 50,65 кПа 





3. ТЕРМОДИНАМІЧНІ КРИТЕРІЇ ПЕРЕБІГУ 
ХІМІЧНИХ ПРОЦЕСІВ 
 
3.1. Енергія Гіббса 
Серед багатьох задач, що включені до розгляду термодинаміки, деякі є 
для хіміків виключно важливими. Так, термодинаміка дозволяє на основі 
проведення розрахунків передбачити можливість перебігу тієї чи іншої 
реакції, якщо задано умови  проведення перетворення. Використання такого 
підходу дозволяє удосконалити проведення наукового дослідження,уникнути 
помилок та зайвої витрати часу під час повсякденної екпериментальної 
роботи. 
Обґрунтування можливості здійснення процесу базується на 
”нульовому постулаті” термодинаміки. Відповідно до цього твердження, 
довільно можуть проходити такі перетворення у системах, коли відбувається 
наближення системи до найбільш вигідного стану – рівноважного 
термодинамічного. 
Перехід системи до рівноважного стану під час перебігу процесів є 
можливим, якщо в системі існує рушійна сила переходу. Такою рушійною 
силою для хімічних реакцій є наявність хімічної спорідненості між 
учасниками взаємодії. Оцінка рушійної сили взаємодії оцінюється тією 
частиною внутрішньої енергії системи, яка може бути використана на 
виконання корисної роботи. 
Виконану корисну роботу  ߜА∗, яка здійснюється у системі за 
встановлених умов, можна визначити з використанням різниці значень ݀Ф 
характеристичних функцій стану (термодинамічних потенціалів) для 
кінцевих та початкових станів переходу. Яка саме термодинамічна функція 
буде  виконувати роль термодинамічного потенціалу, залежить від умов за 
яких перебуває досліджувана система. 
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Так, можна характеризувати стан системи, застосовуючи два змінні 
параметри стану – тиск та об´єм та дві термодинамічні змінні: ентропію та 
температуру. Якщо фіксувати значення двох параметрів із вище зазначених, 
то можна з´ясувати, яка з функцій у кожному випадку буде виявляти 
властивості термодинамічного потенціалу. 
 На здійснення корисної роботи піде лише та частина внутрішньої 
енергії, що не враховує запас зв’язаної енергії системи, а також теплообмін та 
роботу по зміні тиску (механічну роботу) 
ߜА∗ = −ܷ݀ + ܶ݀ܵ– ݌ܸ݀. 
Якщо сталими будуть значення V та S, то корисна робота буде дорів-
нювати диференціалу внутрішньої енергії 
ߜА∗ = −ܷ݀. 
Тобто, внутрішня енергія є в даному випадку термодинамічним потенціалом. 
У випадку сталості значень p та S корисна робота буде дорівнювати 
диференціалу ентальпії 
ߜА∗ = −(ܷ + ܸܲ) = −݀Н. 
Тобто, ентальпія є в даному випадку термодинамічним потенціалом. 
Якщо сталими будуть значення V та T , то термодинамічним потенці-
алом буде функція ”енергія Гельмгольца”, F (ізохорно-ізотермічний 
потенціал): 
ߜА∗ = −݀(U–TS)= −݀F, 
ܨ =U–TS . 
Термодинамічна функція ”енергія Гельмгольца”, оцінює ту частину 
внутрішньої енергії системи, яка за ізохорно-ізотермічних умов може бути 
використана на виконання корисної роботи, без врахування зв´язаної енергії 
системи, та енергії, що йде на теплообмін. 
 Якщо сталими будуть значення p та T, то термодинамічним 




 ߜА∗ = −݀(U – TS + pV)= −݀ᆧ, 
U – TS+ pV=ᆧ = Н– TS. 
 Термодинамічна функція енергія Гіббса, оцінює ту частину 
внутрішньої енергії системи, яка за ізобарно-ізотермічних умов може бути 
використана на виконання корисної роботи, без врахування зв’язаної енергії 
системи, та енергії, що йде на теплообмін та механічну роботу. 
Оцінка корисної роботи дозволить сформулювати умову досягнення 
термодинамічної рівноваги за різних умов переходу. 
За ізобарно-ізотермічних умов термодинамічний критерій довільного 
проходження процесу полягає у зменшенні енергії Гіббса: 
݀ᆧ   0, тобто ( ܩкінц ܩпочатк), 
−݀ᆧ = ߜА∗>0. 
Перебіг процесу є довільним, якщо виконується умова:  
   ݀G < 0 чи ∆G < 0.                                       (3.1) 
Встановленню рівноваги відповідає умова: 
                                                   ݀G = 0 чи ∆G = 0.                                       (3.2) 
Якщо процес є нездійсненим, то це визначається з умови:  
     ݀G > 0 чи ∆G > 0.                                        (3.3) 
За ізохорно-ізотермічних умов термодинамічний критерій довільного 
проходження процесу полягає у зменшенні енергії Гельмгольца∶ 
݀F   0, тобто ( ܨкінц   ܨпочатк), 
−݀F = ߜА∗>0. 
У подальшому розгляді визначальний критерій оцінки можливості 
здійснення хімічних перетворень за ізобарно-ізотермічних умов базується на 
розрахунку зміни енергії Гіббса. Відносно оцінки можливості взаємодії 
речовин можна сказати, вживаючи термін, висхідний до алхімії, що спад G 
служить мірою хімічної спорідненості. 
Абсолютні значення енергії Гіббса речовин невідомі. Використовують 
співвідносну шкалу енергій Гіббса утворення речовин. За домовленністю 
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вважають, що у простих речовин, які знаходяться за стандартних умов в 
стійкому стані енергяї Гіббса утворення дорівнює нулю  
∆ܩଶଽ଼
଴ , (прості реч.) = 0. 
 Енергія Гіббса утворення складних речовин чисельно співпадає зі 
зміною енергії Гіббса при перетворенні простих речовин у 1 моль складної 
речовини за р =101,3 кПа та Т =298 К. Значення ∆ܩଶଽ଼଴ , утворення різних 
речовин, радикалів та йонів, визначені у кДж/моль можна знайти в 
довідникових таблицях. 
Розглянемо декілька прикладів. Значення ∆ܩଶଽ଼଴ (BaO) = -552,4 
кДж/моль. Відповідно, взаємодія барію та кисню буде супроводжуватись 
суттєвим зменшенням запасу енергії Гіббса  
Ba + 1 2ൗ O2 = BaO,   ∆ܩпроц ଴ =-552,4 кДж. 
                                              (к)         (г)         (к) 
Отже,  барій  буде окиснюватися не тільки в чистому кисні, тобто за 
੠Оమ  = 101,3 кПа, але й за меншого тиску кисню, наприклад, на повітрі або 
навіть у суміші, що містить зовсім небагато Оଶ.  
 Якщо значення енергії Гіббса утворення плюмбум азиду є позитивним і 
за абсолютною величиною дуже велике ∆ܩଶଽ଼଴ (Pb(N3)2)  = 528,6 кДж/моль,  то 
синтез плюмбум азиду із простих речовин є неможливим. Неможливий не 
тільки за ੠ேమ  = 101,3 кПа, але й за будь-якого, як завгодно високого, його 
тиску: 
Pb + 3N2 = Pb (N3)2 , ∆ܩଶଽ଼ ଴ =528,6 кДж. 
                                            (к)       (г)         (к) 
Із застосування закону Лавуазьє-Лапласа стає очевидним, що довільним має 
бути процес розпаду азиду свинцю на прості речовини, оскільки така реакція 
буде супроводжуватись зменшенням запасу енергії Гіббса: 
Pb(N3)2 = Pb + 3N2 , ∆ܩрозкл.଴ = −528,6 кДж. 
                                          (к)                (к)         (г) 
  
Існує чимало хімічних сполук, наприклад N20, NO2,  N2O4,  N2O3,  N2O5, 
ClO2, ClO3, Cl2O7 і багато інших сполук, зокрема борани та силани, які можна 
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отримати лише непрямим шляхом, ∆ܩଶଽ଼଴  >  0. Проте, ці сполуки можуть 
існувати як завгодно довго, а їх розпад на прості речовини не здійснюється 
попри виконання умови ∆ܩଶଽ଼଴  < 0 (3.1).  
Наступні приклади стосуються якісного аналізу зміни енергії Гіббса під 
час фазових переходів. Висновки можуть бути обґрунтовані з інформації 
відносно термодинамічної стійкості води у різних фазових станах за сталого 
тиску та різних температур. Чинними є такі твердження:- оскільки нижче 0°С 
лід є стійкішим за воду, то переохолоджена вода повинна кристалізуватися, а 
такий процес має проходити зі зменшеням енергії Гіббса; - за 0 °С вода і лід 
знаходяться в рівновазі ( ∆ܩଶ଻ଷ,кристо = 0 ); за температури вищої, ніж 
температура плавлення льоду стійкішою є вода у рідкому стані (∆ܩ > 0): 
H2O (р), = H2O (к), р = 101,3 кПа, t = -50 С), ∆G < 0; 
H2O (р), = H2O (к), р = 101,3 кПа, t = 00 С), ∆G = 0; 
H2O (р),  = H2O (к), р = 101,3 кПа, t = 50 С), ∆G > 0. 
Обговорюючи кількісну зміну енергії Гіббса під час фазових 
перетворень ൫∆ܩф.п଴ ൯ та стандартні значення ∆ܪଶଽ଼଴  та ܵଶଽ଼଴ речовин у різних 
агрегатних станах, виявляється наступне. Якщо під час пароутворення і 
сублімації суттєво відрізняються значення стандартних ентальпій утворення 
речовини та їх ентропійні запаси, то енергія Гіббса під час цих процесів 
змінюється порівняно мало. Дійсно, якщо, наприклад, для H2O  (р)  і H2O (г) 
молярні (∆ܪଶଽ଼଴ )утв відрізняються більш ніж на 43,9  кДж (>  15%),  а їх ܵଶଽ଼଴  - 
більш ніж на 117 Дж/(К моль) (> 60%), то (∆ܩଶଽ଼଴ )утв різняться всього лише на 
8 кДж (<4%). При фазовому перетворенні в рівноважних умовах ∆ܩଶଽ଼଴  
залишилася б сталою (так як ∆ܪ ф.п = ܶ ф.п ∆ܵ ф.п і тому ∆ܩ ф.п =  0);  за 
стандартних умов зміни ( ∆ܪଶଽ଼଴ )ф.п і 298  ( ∆ܵଶଽ଼଴ )ф.п, по-перше, порівняно 
невеликі, а, по друге, відповідно до виду правої частини рівняння (3.5) 
етальпійний і ентропійний доданки в значній мірі компенсують один одного. 
Але при плавленні та при переходах аморфний - кристалічний стани, 
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кристалічний І - кристалічний ІІ стани, якщо ∆ܵф.п незначна (∆ܸф.п ≅ 0), то 
∆ܪଶଽ଼
଴  і ∆ܩଶଽ଼଴  співмірні. Так, для модифікаційного перетворення: 
Al2SiO5 (силіманіт) = Al2SiO5 (кіаніт) 
(∆ܪଶଽ଼଴ ) = -5,4, а (∆ܩଶଽ଼଴ ) = -1,76 Дж/моль. 
Застосування рівняння (3.2) для рівноважних фазових переходів не 
надто продуктивне, бо воно відповідає умовам р, Т = const і ∆G = 0.  
Як і будь-яка термодинамічна функція, енергія Гіббса є функцією 
стану, тобто її зміна не залежить від шляху проведення процесу та часу його 
здійснення, а визначається лише початковим та кінцевим станом системи. 
Для того, щоб можна було визначити зміну енергії Гіббса під час 
хімічного перетворення ∆ܩпроц଴  необхідно, щоб всі ∆ Gi були віднесені до 
однакових стандартних умов. Нагадаємо, що величини енергії Гіббса ∆ܩଶଽ଼଴  
( ∆ܩ்଴ ) утворення даної речовини за даної температури (298,15 К або Т) 
відповідають для газів р = 101,3 кПа (властивості ідеального газу), для 
індивідуальних твердих і рідких тіл їхньому стану в чистому вигляді за р = 
101,3 кПа, а для компонентів розчину (в тому числі для йонів) сiону = 1 моль/л 
(властивості нескінченно розведеного розчину). Для хімічного процесу 
величина ∆ܩଶଽ଼଴  відповідає умові, коли парціальні тиски (концентрації) всіх 
реагентів протягом всього процесу залишаються незмінними та рівними 
одиниці. Звичайно, що ця умова має на увазі постійний склад реакційної 
суміші, тобто відповідає допущенню, що кількість всіх речовин у реакційній 
зоні незрівнянно більша кількості тих, які прореагували й утворили речовини 
за рівнянням реакції, що й забезпечує сталість рi(сi) протягом всього процесу.  
 Зміну енергії Гіббса у хімічній реакції можна розрахувати як різницю 
сум стандартних енергій Гіббса утворення продуктів та реагентів з 
урахуванням кількостей речовин, які визначають за стехіометричними 
коефіцієнтами. Так, для хімічної реакції: 
ݖ൫ܣ൯ + x(ܤ)  = ᇇ(ܥ) + j(ܦ) 
зміна енергії Гіббса розраховується відповідно виразу: 
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∆G = (ᇇ∆ܩଶଽ଼ ଴ (ܥ) + j ∆ܩଶଽ଼଴ (ܦ)+…) – (ݖ∆ܩଶଽ଼଴ (ܣ) + x∆ܩଶଽ଼଴ (ܤ),     (3.4) 
Наприклад, використавши стандартні значення енергій Гіббса утворення 
учасників реакції, проведемо розрахунок зміни енергії Гіббса для наведеної 
реакції та визначимо чи можливе її здійснення за стандартних умов.  
2NO2 = 2NO + O2 
(г)           (г)         (г) 
DG 0298реак = 2D oG 298 ( NO) + D oG 298 ( O2) - 2 D oG 298 ( NO2) = 0 +286,6 -  
- 251,8 = 69,6 кДж 
Отже, зростання енергії Гіббса показує, що за стандартних умов в 
наведеному напрямку процес не може здійснюватись.  
Можливість здійснення процесів можна спрогнозувати враховуючи  
внески як ентальпійного фактору DH,  так і ентропійного - TDS. Під час 
наближення до стану термодинамічної рівноваги має зменшуватись запас 
ентальпії. Досягається стан системи з мінімальним запасом енергії. В цей час 
частинки системи намагаються утворити більш складні утворення з 
посиленою взаємодією частинок (DH < 0 ). Якщо брати до уваги збільшення 
запасу ентропії (DS > 0), як сприятливий фактор наближення до рівноваги, то 
спостерігатиметься перехід до стану із більш рівномірним розподілом 
частинок у всьому об’ємі системи, коли посилюєтся тенденція до їх 
роз’єднання, подрібнення більш складних частинок на простіші ( - TDS<0). 
Стандартну зміну енергії Гіббса під час здійснення реакції можна 
обчислити застосувавши інший спосіб - розрахувавши за стандартних умов 
зміни ентропії та ентальпій і використавши рівняння, яке пов’язує зміни 
трьох термодинамічних функцій за 298 К: 
DGо = DHо – TоDSо .                                           (3.5) 
Аналізуючи можливість виконання термодинамічного критерію 
здійснення процесу (∆G < 0) за стандартних умов (То=298 К, р=101,3 кПа), 
стає зрозумілим: 
 1. Якщо обидва фактори і ентальпійний, і ентропійний сприяють 
довільному здійсненню процесу, тоді алгебраїчні значення обох факторів 
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характеризуються знаком “-“. Складання обох від’ємних за значенням 
величин цих факторів завжди даватиме необхідне для проходження процесу 
зменшення енергії Гіббса; 
 2.  Якщо один з факторів сприяє наближенню до рівноваги, а інший – 
несприятливий, тоді зменшення енергії Гіббса як визначальний критерій 
можливості проходження процесу може бути досягнений при  переважній дії 
сприятливого фактору; 
 3.  Чим більше величина ∆ܪ  −  Т ∆ S відрізняється від нуля,  тим 
значніше система віддалена від стану рівноваги. Якщо ∆ܪ − Т∆S < 0, тим 
більшим має бути прагнення вихідних речовин до взаємодії, або навпаки, 
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переважного впливу 
ентальпійного фактору 








DGо < 0 за умови 
переважного впливу 
ентропійного фактору 
|DHо|  < |−TоDS| 
  
Приклад. 
Розрахуйте стандартні зміни ентальпії, ентропії та енергії Гіббса для 
наведеної реакції: 
                                     SO3 + N2O  = 2 NO + SO2 . 
Зробіть висновок: 
 - чи є можливим за стандартних умов проходження реакції в 
наведеному в умові напрямку ; 
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 - як впливають ентропійний та ентальпійний фактори на 
здійснення процесу. 
Розв’язок: для розрахунку зміни ентальпії та ентропії використаємо 
значення стандартних ентальпій утворення учасників реакції та їх значення 
стандартних ентропійних запасів, що наводені в таблиці: 
Речовина 

























 Розрахуємо за наслідком закону Гесса зміну ентальпії та зміну ентропії 
під час перебігу реакції:  
DHо= 2 DHо(NO) + DHо(SO2) - DHо(SO3) - DHо(N2O) = 290,4 + (-297)- 82- 
(-395) = 196,8 kДж; 
DSо= 2Sо(NO)  +   Sо(SO2) - Sо(SO3) -  Sо(N2O) = 2210,6 + 248 – 256 -220 = 
= 193,2 Дж/К. 
 Наведемо розрахунок зміни енергії Гіббса: 
DGо = DHо –298DSо . 
 При здійсненні розрахунку потрібно одержати значення  DGо у кДж. 
Для цього переведемо одержане значення зміни ентропії у одиниці 
співрозмірні до зміни ентальпії. Тоді:  
DSо = 196,8 10-3 =- 0,197 кДж/К,  
DGо = 196,8 - 298 0,197 = 139,2 кДж. 
Отже, під час процесу спостерігається збільшення запасу енергії 
Гіббса. Це свідчить про неможливість довільного здійснення реакціїї за 
стандарних умов. Вплив ентропійного фактору є сприятливим для здійснення 
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процесу ( DSо>0, - TоDSо<0, а тому це призводить до зменшення запасу енергії 
Гіббса G). Вплив ентальпійного фактору є несприятливим (DHo >0, це 
призводить до збільшення запасу енергії Гіббса). Дія несприятливого 
ентальпійного фактору за Tо = 298 К переважає сприятливий вплив 
ентропійного фактору, а тому здійснення процесу є неможливим 
(DGо >0, | Dܪоถ|   > | − ܶоDܵ|).ᇣᇧᇧᇤᇧᇧᇥ  
                                                                   +                 − 
Таким чином, можливим є здійснення процесу у зворотному напрямку, під 
час якого енергія Гіббса буде зменшуватись: 
2 NO + SO2 = SO3 + N2O, DGо = = −139,2 кДж. 
Беручи до уваги, що нерівність (3.1) служить критерієм здійснення 
процесу, а спад G - мірою хімічної спорідненості, слід водночас знову 
звернути увагу на існування безлічі реакцій, які не реалізуються на практиці 
всупереч виконання умови ∆G < 0. Реакційноспроможна сукупність речовин 
знаходиться в загальмованому стані, внаслідок кінетичних особливостей а 
саме: значна енергія активації; складний механізм проміжних стадій. 
Прикладом може бути горіння різних органічних сполук, що потребує 
ініціювання за підвищення температури. 
 
3.2. Аналіз впливу підвищення температури на можливість здійснення 
процесу 
 
При проведенні реальних хімічних процесів часто є важливим 
підібрати оптимальний температурний режим для їх перебігу. Найчастіше у 
інженерній практиці проводять термодинамічний аналіз здійснення 
перетворення за різних температурних режимів. 
Так, за підвищення температури відносно стандартної можливо 
розрахувати зміну запасу енергії Гіббса відповідно до наближеного 
співвідношення: 
∆ܩ୘
଴ = ∆ܪଶଽ଼଴  – T∆ܵଶଽ଼଴ .                                        (3.6) 
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Чинність такого розрахунку базується на нехтуванні залежностями ∆H0 і ∆ ܵ0 
від ܶ. Ці припущення відповідно до рівнянь (1.4) і (2.14) мало позначаються 
на точності обчислення ∆ܩ்଴ , втім похибка розрахунку тим менша, чим 
мерший інтервал 298 К ÷  ܶ, К . Звичайно, рівність (3.6) справедлива за 
відсутності агрегатних перетворень у реагентів розглянутого температурного 
інтервалу.  
 Розглянемо більш детально рівняння, яке дозволяє встановити лінійну 
залежність зміни DGТ за підвищення температури відносно стандартної:  
DGТ = DHТ – TDSо .                                                   (3.7) 
Аналіз показує, що зміна енергії Гіббса DGТ лінійно змінюється за зміни 
температури. За підвищення температури вище за стандартну (Т>298 K) 
значно зростає вплив ентропійного фактору |−TоDS|®maх. Зміна ентальпії 
лише незначною мірою залежить від температури, тому вважається, що: 
DHо ≈ DHТ  ( Т > 298 К). 
 Тоді, розглянувши графічну залежність DG =f(T), можна показати як 
впливатиме зростання температури на визначення можливості чи 
неможливості здійснення реакції. 
 В координатах DG = у, Т = х рiвняння (3.7) є прямою лінією у = b + ax, 
кут нахилу якої до осі температур задає знак DSо. Вплив зміни температури 
на DGТ буде тим суттєвішим, чим більшим є за абсолютним значенням 
величина DSо. В схематичній формі ці узагальнення ілюструються на рис. 3.1. 
Верхня частина поля рисунку - це область недозволених процесів. Нижня 




Рис.3.1. Cхематичне представлення варіантів співвідношення величин ΔH, ΔS і ΔG 
на графіку ΔG = f(ܶ); точки с відповідають стану рівноваги. 
 
 У граничних випадках, коли ΔS =  0  або ΔH = 0, необхідна умова 
протікання процесів - виконання нерівностей, відповідно ΔH <  0  і ΔS > 0; 
іншими словами, ізоентропійні процеси можуть бути тільки екзотермічними, 
а ізоентальпійні - завжди повинні протікати зі зростанням ентропії. 
Очевидно, що екзотермічними були б будь-які процеси за Т = 0 K. 
1. Підвищення температури сприяє проходженню процесів, в яких 
DS>0, а Gт®min. 
Екзотермічні реакції, які проходять із збільшенням запасу ентропії є 
термодинамічно необоротними. За підвищення температури ймовірність їх 
перебігу зростає (│ΔG│®max), Рис.3.2 а. Вони проходять до завершення, 
якщо один з реагентів повністю вступив у взаємодію. Продукти такого 
процесу неможливо перетворити на реагенти, навіть застосовуючи суттєві 
зміни температури та тиску. У термодинамічно необоротних процесах 
зміна енергії Гіббса  має  складати  досить  суттєве від’ємне  значення 
∆ܩ୘
଴ < −100 кДж . Прикладами необоротних реакцій можуть бути вибухи 
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бризантних речовин та детонаторів, розклад пероксидних сполук, горіння 
порохів. 
Здійснення ендотермічних процесів (DHo >  0),  в яких DS >  0,  стає 
можливим за Т≫298К бо сприятлива дія ентропійного фактору перекриває 
несприятливий вплив ентальпійного фактору |DH 0298| < |−TDS| (Рис.3.2 а,б). 
 
(а) (б) (в)  
Рис.3.2. Залежність зміни енергії Гіббса від температури:  
а) реакція відбувається в прямому напрямку за будь-яких температур (необоротна 
реакція); б) реакція відбувається в прямому напрямку за високих температур (оборотна 
реакція); в) реакція відбувається в прямому напрямку за низьких температур (оборотна 
реакція); 
 
2. Підвищення температури не сприяє проходженню процесів, які 
супроводжуються зменшенням ентропії. Якщо DSo<0, тоді за Т>298К 
Gт®max. За деякої температури настільки переважатиме несприятлива дія 
ентропійного фактору, що може змінитися знак DGт з “-“ на “+” (процес із 
дозволеного стане недозволеним, тобто відбудеться зміна напрямку його 
здійснення |−TDܵо|>| DH 0298|) (Рис. 3.2. в). 
Процеси, для яких за підвищення температури спостерігається зміна 
знаку DG з “ −“ на “+” або з “+” на “−“ мають назву термодинамічно 
оборотних. Тобто, для таких процесів є характерним за Т ® max зміна 
напрямку перебігу внаслідок зростання впливу ентропійного фактору 
(сприятливого чи несприятливого). Оборотними є такі процеси, для яких 
значення  ߂ܪଶଽ଼௢  та   [− T∆ܵଶଽ଼଴ ]  мають різні знаки, але співмірні за 
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абсолютним значенням. Тому, за Т ≫ 298 K можливим є зміна знаку DGт  (під 
час досягнення умови ߂ܪଶଽ଼
௢ = T∆ܵଶଽ଼଴ ), відповідно точки перетину з віссю 
температур на графіку ∆ܩ = ݂(T) , а тому реакція може змінити напрям 
перебігу. В якості грубого наближення можна оцінювати межу 
термодинамічної оборотності процесу за значенням зміни ∆ܩ୘଴ ≈ ±40 кДж. 
Більш того, реакції, для яких зміна енергії Гіббса складає 
значення    40 кДж > ∆ܩ୘଴ > −40 кДж  набувають ознаки кінетичної 
оборотності, а саме, за фіксованих Т та p, можуть здійснюватись, як 
двосторонні перетворення. В цьому випадку реакції ні в одному з напрямів 
здійснення не проходять до кінця, а досягають точно визначених 
співвідношень концентрацій реагентів та продуктів реакції, а тому такий стан 
одержує визначення стану хімічної рівноваги. 
Якщо для оборотної реакції  
CO (г) + H2O (г) D CO2 (г) + H2 (г), ∆ܵଶଽ଼଴ < 0, 
значення ∆ܩଶଽ଼଴  = -28,638 кДж, то це є підтвердженням того, що: якби в 
суміші,  взятої за 25°  С,  де присутні значні кількості CO,  H2O, CO2 і H2, а 
парціальні тиски усіх газів однакові рCO = ੠ுమை  = ੠஼Оమ  = ੠ுమ  = 101,3 кПа, 
(тобто робщ = 405 кПа, всі гази ідеальні), прореагувало б по 1 молю CO і H2O, 
то в результаті енергія Гіббса зменшилася б на 28,638  кДж.  Отже,  мала б 
довільно здійснюватись пряма реакція. Проте, при експериментальній спробі 
проведення такої взаємодії неможливо одержати продукти перетворення у 
реальному проміжку часу. У відчутній кількості продукти взаємодії, з 
урахуванням кінетичних факторів, могли б утворитися лише через 10ଶ଴років. 
Тоді ж, нарешті, була б досягнена кінетична оборотність перетворень 
(двостороннє здійснення перетворення). Однак, збільшення температури до 
1473 К може спричинити зміну напрямку здійснення процесу, оскільки за 
Т ≫ 298 К Gт®max,  ∆ܩሬሬሬሬሬ⃗  ≥ 0 , а ∆ܩሬ⃖ሬሬሬሬ  ≤ 0. За цих умов кінетична рівновага 




 Але з того факту , що для оборотної реакції: 
1 2ൗ N2 (г) + 3 2ൗ H2 (г) D NH3 (г), ∆ܩ଺଻ଷ଴  = 24,3 кДж 
значення ∆ܩ଺଻ଷ଴ > ܱ  випливає лише те, що цей процес неможливий при 
проведенні його за умов, коли ੠ேమ = ੠ுమ = ੠ேுయ =  101,3  кПа (рзаг =  304  кПа).  
Проте, за температури 673 К розглянутий процес стане здійсненим (рівновага 
зміститься в напрямку прямої реакції) під час інших початкових умов (різні 
парціальні тиски газів, що відмінні від стандартних). 
Відображаючи на діаграмі зміну енергії Гіббса в залежності від складу 
реакційної суміші, можна визначити: чи є принципово можливим здійснення 
перетворення; чи є процес необоротним, або оборотним, враховуючи 
термодинамічний та кінетичний критерії; чи процес є принципово 
нездійсненим.  
 В схематичній формі це ілюструється на рис. 3.3, де на осі абсцис 
відкладений склад реакційної суміші; ліва ордината відповідає речовинам, які 
вступають у взаємодію; права – речовинам, які утворюються. Чим ближче 
точки до першої, тим більше у складі учасників перетворення реагентів -
вихідних речовин (так, точка а відповідає суміші, що реагує та містить 
приблизно 80% вихідних речовин і 20% продуктів реакції). По осі ординат 
відкладена енергія Гіббса. Точки А і В відповідають її значенням відповідно 
для вихідних і утворених речовин. Крива 1 відповідає принциповій 
можливості повного переходу вихідних речовин у продукти реакції, крива 2 –
неможливості взаємодії реагентів (отже, довільним є процес по зворотному 
напрямку до наведеного). Крива 3 відповідає здійсненності двосторонніх 





Рис.3.3. Схематичне зображення зміни енергії Гіббса під час перебігу процесу:  
1 – процес можливий; 2 – процес неможливий; 3 – процес здійснюється в обох 
напрямках. 
 
Положення кривої АВ визначається природою процесу, а також 
температурою і тиском, тобто умовами його протікання. Для даного процесу 
та даних р і Т це положення фіксоване. Точка с відповідно до умови рівності 
(3.2) відповідає рівновазі, а її абсциса - рівноважному складу. Чим більше 
величина GА відрізняється від величини GВ, тим ближче до однієї з меж 
діаграми положення рівноваги. Зближення GА і GВ зміщує положення 
рівноваги до середини діаграми. В будь-якому стані лівіше с (тобто для 
сумішей, багатших вихідними речовинами порівняно з рівноважною) або 
правіше с (суміші багатші продуктами взаємодії, ніж рівноважна), наприклад, 
у точках d і e система реакційноспроможна, оскільки вихід із них - 
переміщення по кривій правіше d або лівіше e супроводжуватиметься 
зменшенням енергії Гіббса G, що відповідає умові (3.2) можливості перебігу 
процесу. 
Більш уточнені розрахунки залежностей ∆ܩ௉ = ݂(ܶ) та ∆ܩ் = ݂(ܲ) 
потребують врахування зміни ентропії за умов підвищення температури для 
ізобарного процесу, а для ізотермічного процесу - зміни об’єму речовин та в 
разі збільшення тиску. 
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 Такі залежності можна встановити, здійснивши диференціювання 
функції G за усіма параметрами: 
݀G = ݀U + p݀V + V݀p – T݀S – S݀T, 
або враховуючи, що для оборотного процесу T݀S  = ݀U +  p݀V, отримуємо 
вираз: 
݀G = – S݀T + V݀p.                                           (3.8) 












= ∆ ܸ.                                          (3.10) 
Очевидно, з аналізу формул (3.9; 3.10), під час перетворень зміни G від 
T (за р =  const)  і G від р (за T =  const)  будуть тим значнішими,  чим більше,  
відповідно, змінюється ентропія (об'єм) продуктів відносно реагентів. 
Зокрема, криві Gр = f(T) і GT = f(p) крутіші для пари, ніж для рідини (Sг ≫ Sр, 
ܸг ≫ ܸр), а останні у кілька разів крутіші, ніж для кристалів (Sр > Sк, ܸр > ܸк).  
 У випадку ∆ S  >  0 під час ізобарного процесу спостерігається 
зменшення енергії Гіббса за підвищення температури та, навпаки, у випадку 
∆ S <  0 за підвищення температури енергія Гіббса зростає під час 
ізотермічного процесу, якщо ∆ ܸ  >  0. У разі  ∆ ܸ  <  0 спостерігається 
зростання енергії Гіббса за підвищення тиску та зменшення енергії Гіббса за 
зменшення тиску.  
 Залежності змін ентальпії та ентропії від зміни температури детально 
обгрунтовуються в курсах фізичної хімії. Проведення необхідних 
розрахунків для визначення  ∆ܩТ௢ з урахуванням температурних змін  ∆ܪТ௢ та 
∆ܵТ
଴ потребує застосування значень молярних теплоємностей речовин-
учасників перетворення. У підсумку температурна залежність енергії Гіббса 
 
визначається з рівняння наведеного у вигляді: 
∆ܩ்
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ + ∫ ∆ср ݀ܶ − ∫ ∆ср ݀ܶ ܶൗ  Tଶଽ଼Tଶଽ଼ . 
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Після інтегрування цього рівняння, враховуючи, що теплоємність є 
сталою за зміни температури, отримуємо рівняння другого наближення для 
розрахунку ∆ܩ்ᇉ: 
∆ܩ்
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ + ∆ср (ܶ − 298) −  ܶ∆ср ln ܶ 298ൗ . 
 3.3. Особливості розрахунку зміни енергії Гіббса для оборотних 
процесів.  
 
Розрахунок зміни енергії Гіббса може дозволити зробити 
обґрунтування щодо того, якою мірою використовуються реагенти під час 
перетворення, а також - чи є можливість здійснення за заданих умов 
одночасно двостороннього перетворення. Тобто, стає можливим поєднати 
термодинамічний та кінетичний підходи під час опису перетворень. 
Якщо розглянути кінетично оборотну реакцію: 
ݔܣ + ݕܤ ⇄ ݉ܥ + ݊ܦ, 
яка може здійснюватись як двостороннє перетворення за сталих тиску та 
температури та взяти до уваги, що склад системи буде змінюватись кількісно 
і якісно при переході від нерівноважного стану до рівноважного, тоді такий 
перехід є можливим за рахунок зміни енергії Гіббса при переході від 
довільних початкових концентрацій до рівноважних. Найчастіше в 
інженерних розрахунках концентрації виражають, використовуючи 
парціальні тиски компонентів газів, враховуючи рівняння Клапейрона-
Менделєєва: 
сіRT = pi.                                                  (3.11) 
З урахуванням об’єднаного виразу першого та другого законів 
термодинаміки (вираз (3.8)), а також за умови Т=const отримаємо рівняння: 
݀ܩ = ܸ݀݌ .                                                (3.12) 
Тоді, зміна запасу енергії Гіббса 1 моль речовини газу при переході від 
стандартного парціального тиску pо = 1 атм до рівноважного ݌௜  можна 
визначити, провівши інтегрування рівняння (3.8):  
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∫ ݀ܩ =௣಺௣о ̅ܩ௜ – ̅ܩ௜ о =  ∫ ܸ݀݌ = ∫ ோ்௉ ݀݌ =௣಺௣о௣಺௣о ܴܶ ln ௣಺௣ᇉ, 
̅ܩ௜ = ̅ܩ௜ о + ܴܶ ln ݌௜ .                                                 (3.13) 
Зміна енергії Гіббса під час здійснення прямої реакції за наближення до 
рівноважного стану визначається виразом: 
∆̅ܩ = ݉̅ܩ஼ + ݊̅ܩᆤ– ݔ̅ܩА − ݕ̅ܩᆢ   = ݉̅ܩ஼о + ܴ݉ܶ ln ݌஼ + ݊̅ܩᆤо + 
+ܴ݊ܶ ln ݌ᆤ − ݔ̅ܩAо − ݔܴܶ ln ݌A − ݕ̅ܩᆢо − ݕܴܶ ln ݌ᆢ= 
݉̅ܩ஼
о + ݊̅ܩᆤ
о– ݔ̅ܩAо − ݕ̅ܩᆢо + ܴܶ ln ௣಴ᇇ௣ᆤᇈ௣Aᇒ ௣ᆢᇓ = ∆ܩᇉ + ܴܶ ln К௉, 
∆̅ܩ் = ∆ᆧ்
ᇉ + ܴܶ ln К௉ ,                                   (3.14) 
де ∆ܩ்ᇉ  - зміна енергії Гіббса під час здійснення прямої реакції за 
температури Т, а Kр - константа рівноваги оборотного процесу. Якщо вихідне 
стандартне значення парціального тиску кожного газу у реакційній суміші 
становить p0 = 1,013•105 Па, то зміна енергії Гіббса дорівнює:  
∆H ଶଽ଼ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ ≈ ∆ܩ்௢ = −ܴܶ ln (1,013 · 10ହ)௠(1,013 · 10ହ)௡(1,013 · 10ହ)௫ (1,013 · 10ହ)௬ = 
= −ܴܶ ln(1,013 · 10ହ)(௡ା௠ି௫ି௬) = 8,31 · ܶ · 2,3 lg(1,013 · 10ହ)∆௡ = = 95,8ܶ∆݊, 
де ∆݊ - зміна кількості газів продуктів відносно кількості газів реагентів. 
 
3.4. Зв’язок константи рівноваги з термодинамічними даними 
 
Зміст рівняння (3.14) полягає у тому, що воно зв’язує значення 
константи рівноваги (в реальному процесі за Т = сonst та рівноважних 
парціальних тисків ݌௜ учасників процесу) зі зміною енергії Гіббса системи за 
стандартних умов. Таким чином, якщо відома зміна ∆ܩ்௢ , то можна 
розрахувати значення KР, а також значення рівноважних парціальних тисків 
(концентрацій) учасників рівноважної системи та, як підсумок, оцінити 
ступінь рівноважного перетворення. 
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Стає зрозумілим, що чим суттєвішою є зменшення енергії Гіббса, якщо 
∆ܩ்
ᇉ ≪ 0  , то тим більшим буде значення константи рівноваги (KР >> 1) - 
відповідно реагенти у системі будуть практично відсутні, оскільки більша 
частина їх зазнала перетворення у продукти. Якщо ∆ܩ்ᇉ ≫ ܱ , то у 
рівноважній суміші мають переважати вихідні речовини (KР << 1). У випадку 
якщо ∆ܩ்
ᇉ = 0 , підтверджується факт, що рівновага  відсутня, а KР = 1.  
Якщо система досягла рівноважного стану ∆̅ܩ = 0, а парціальні тиски 
становлять ݌௜, то: 
∆ᆧ்
ᇉ  = 95,8ܶ∆݊ − 2,3 · 8,31 · ܶ lg ܭ௉ = 95,8ܶ∆݊ − 19,14ܶ lg К௉. 
 
Тому, для газових реакцій рівняння, яке дозволяє обчислити константу 
рівноваги системи з використанням термодинамічних даних, набуває вигляду 
∆H ଶଽ଼ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ = 95,8ܶ∆݊ − 19,14ܶ lg К௉,  
або lg ܭ௉ = ்(Dௌమవఴᇉ ା ଽହ,଼∆௡)ି∆H మవఴᇉଵଽ,ଵସT    . 
Тоді константа рівноваги дорівнює: 
ܭ௉ = 10ି∆H మవఴᇉ ଵଽ,ଵସT൘ ∙ 10(Dௌమవఴᇉ ାଽହ,଼∆௡) ଵଽ,ଵସൗ   .                         (3.15) 
 
Встановлене співвідношення між константою рівноваги та 
температурою називають рівнянням Вант-Гоффа. Характер зміни ܭ௉ визнача-
ється за підвищення температури знаком при зміні ентальпії (“+” або “−”) у 
першому множнику рівняння (3.15). Якщо знак додатній (ендотермічний 
процес), то за підвищення температури константа рівноваги зростатиме і 
рівновага буде зміщуватись у напрямку прямої реакції. Навпаки, якщо знак 
від’ємний (екзотермічний процес), то константа рівноваги буде 




Чим більшою є зміна ентальпії під час перетворення, тим суттєвішою 
буде зміна константи рівноваги за зміни температури. Якщо ∆H ଶଽ଼ᇉ = 0, то 
константа рівноваги не залежить від температури. 
Множник 10Dௌమవఴᇉ ଵଽ,ଵସൗ  в рівнянні (3.15) виконує роль коефіцієнта, який 
впливає на величину константи рівноваги, проте він не залежний від впливу 
температури.  
Для ілюстрації розглянемо вплив зміни температури на константу 
рівноваги гетерогенної реакції термічного розкладу кадмій карбонату, 
використовуючи наведену інформацію про ентальпії утворення та стандартні 
ентропійні запаси учасників перетворення: CdCOଷ  = CdO + COଶ,  ∆H ଶଽ଼ᇉ = 95 кДж; Dܵଶଽ଼ᇉ =168,2 Дж/К. 
                 (к)                  ( к )     ( г ) 
 
Реакція супроводжується зростанням кількості газів на 1 моль: 
∆݊ = 1 моль. 
Для розрахунку константи рівноваги скористаємося співвідношенням: 
∆ܩ்
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − ܶDܵଶଽ଼ᇉ = 95,8ܶ∆݊ − 19,14ܶ lg ܭ௉, 
∆ܩ்
ᇉ[Дж] = 95000 − ܶ ∙ 168,2=−19,14ܶ lg ܭ௉, 
ܭ௉ = 10ିଽହ଴଴଴ ଵଽ,ଵସTൗ ∙ 10(ଵ଺଼,ଶାଽହ,଼) ଵଽ,ଵସൗ = 10ିସଽ଺ଷ Tൗ ∙ 10ଵଷ,଼. 
Визначимо зміну константи рівноваги в інтервалі температур 415К ÷ 615К: 
ܭସଵହ = େܲ୓మ[Па] = 10ିସଽ଺ଷ ସଵହൗ ∙ 10ଵଷ,଼ = 69,2 Па, 
ܭହଵହ = େܲ୓మ[Па] = 10ିସଽ଺ଷ ହଵହൗ ∙ 10ଵଷ,଼ == 0,146 ∙ 10ହПа, 
ܭ଺ଵହ = େܲ୓మ[Па] = 10ିସଽ଺ଷ ଺ଵହൗ ∙ 10ଵଷ,଼ = = 5,37 ∙ 10ହПа. 
Отже, зі зростанням температури спостерігається збільшення значення 
константи рівноваги і, відповідно, збільшується вихід продуктів прямої 
реакції (рівновага зміщується в бік прямої реакції). 
На прикладі рівноваги, яка встановилася за температури 293 К , що 
характеризується значенням тиску насиченої пари води 2,1 ∙ 10ଷПа  HଶO(р)DHଶO(г) 
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визначимо для зазначеного фазового перетворення значення стандартних 
змін ентальпії та ентропії ∆H ଶଽ଼ᇉ , Dܵଶଽ଼ᇉ . 
Вираз константи рівноваги має вигляд: 
ܭТ = Hܲమ୓. 
 Враховуючи, що процес випаровування супроводжується зростанням 
кількості газів на 1 моль (∆݊ = 1 моль), зміна енергії Гіббса при здійсненні за 
293 К становить: 
∆ܩଶଽଷ
ᇉ [Дж] = 95,8 ∙ 293 − 19,14 ∙ 293 lg 2,1 ∙ 10ଷ = 9438 Дж . 
Під час кипіння води за температури 373 К тиск насиченої пари складає 1,013 · 10ହ Па, а тому 
∆ܩଷ଻ଷ
ᇉ [Дж] = 95,8 ∙ 373 − 19,14 ∙ 373 lg 1,013 · 10ହ = 0, 
∆ܩଷ଻ଷ
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − 373Dܵଶଽ଼ᇉ = 0. 
Вирішуючи систему рівнянь відносно Dܵଶଽ଼ᇉ  
ቊ
∆ܩଶଽଷ
ᇉ = ∆H ଶଽ଼
ᇉ − 293Dܵଶଽ଼ᇉ ,
∆H ଶଽ଼ᇉ = 373Dܵଶଽ଼ᇉ ,  
знаходимо: 
Dܵଶଽ଼ᇉ =  ∆ீమవయᇉ [Дж](ଷ଻ଷିଶଽଷ)[К] =  ଽସଷ଼଼଴ = 118 Дж Кൗ , 
∆H ଶଽ଼ᇉ = ∆ܩଷ଻ଷᇉ + 293Dܵଶଽ଼ᇉ = 9438 + 293 ∙ 118 = 44012 Дж = 44,01 кДж. 
 Отже, опанування основних підходів термодинамічного опису процесів 
дозволяє вирішити випускникам досдідницьких університетів ряд завдань, з 
якими вони зустрічаються під час здійснення науково-практичної діяльності. 
До переліку таких питань, відповіді на які можуть успішно самостійно 
обґрунтувати інженери відносяться:-складання енергетичних балансів 
процесів, включаючи теплові ефекти хімічних реакцій та фазових рівноваг;- 
визначення напрямку здійснення перетворення за стандартних умов; - вибір 
параметрів, що забезпечують оптимальний режим здійснення процесу; -
передбачення, чи реакція є термодинамічно оборотною, або необоротною;- 
встановити склад рівноважних систем та обчислити значення констант 
рівноваги; - обгрунтувати можливість практичного використання енергії 
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хімічних реакцій для створення джерел струму. Також основи хімічної 
термодинаміки створюють міцні засади для засвоєння багатьох 
фундаментальних та спецальних дисциплін, які вивчаються згідно 
навчального плану бакалаврської підготовки.  
 
3.5. Контрольні запитання та завдання до розділу  
 
1. Поясніть зміст термодинамічної функції енергія Гіббса. 
2. Що називається стандартною енергією Гіббса утворення хімічної 
сполуки? Які властивості сполук вона характеризує? Наведіть приклади. 
3. Якими способами можна визначити зміну енергії Гіббса у хімічній 
реакції? Які висновки можна зробити, якщо вона відома? 
4. Сформулюйте термодинамічний критерій довільного здійснення 
процесів за ізобарно-ізотермічних умов. 
5. Як впливають ентальпійний та ентропійний фактори на значення та 
знак зміни енергії Гіббса?  
6. Проаналізуйте вплив температури на можливість довільного перебігу 
процесу для випадків: а) процесу під час якого запас ентропії збільшується;. 
б) процесу під час якого  запас ентропії зменшується; в) для ізоентропійного  
процесу.  
7. Наведіть умову термодинамічної рівноваги у системі. Які процеси 
називають термодинамічно оборотними та необоротними? 
8. Використовуючи наведені у таблиці термодинамічні характеристики 
речовин, проведіть необхідні розрахунки та визначте, в якому напрямку за 
стандарт них умов здійснюється кожна реакція: 
2N2O + O2 = 4NO;      2N2O3 = 4NO + O2 . 


















Використовуючи рівняння, яке пов¢язує DН, DS та DG проаналізуйте: 
а) чи сприяють здійсненню процесу одночасно ентальпійний так і 
ентропійний фактори або є сприятлива дія одного фактора та протидія 
іншого ?  
б) зробіть висновок, здійснення якої реакції за станстандартних умов є більш 
ймовірним.  
Побудуйте графічну залежність DG=¦(Т), поясніть, чи буде підвищення 
температури сприяти проходженню процесів у тому ж напрямку, що і за 
стандартних умов. 
9. Використовуючи дані табл. 3 додатку 3, виконайте необхідні 
розрахунки та зробіть висновок, в якому напрямку за стандартних умов 
здійснюються перетворення: 
а) 1/5 P2O5 + Cl2 = 2/5 PCl5 + 1/2 O2;   б) MgO + Cl2 = MgCl2 + 1/2 O2. 
               (к)         (г)                (г)                 (г)               (к)         (г)          (к)                  (г) 
Визначте, за якими ознаками стану системи можна підтвердити зміну 
ентропії (зростання чи зменшення) для обраного напрямку реакції та 
підтвердіть відповідь розрахунком DSо (табл. Додаток 2). Аналізуючи 
рівняння, яке зв’язує зміни енергії Гіббса, ентальпії та ентропії: а) побудуйте 
графічну залежність DG = ¦(Т); б) поясніть, чи буде підвищення 
температури сприяти проходженню процесів у тому ж напрямку, що і за 
стандартних умов. 
10. Використовуючи дані табл. 3 додатку 3, виконайте необхідні 
розрахунки та зробіть висновок, в якому напрямку за стандартних умов 
здійснюються перетворення: 
а) Hg2Cl2 = HgCl2 + Hg;            б) PCl5 = PCl3 + Cl2. 
DНо(X) 
кДж/моль 90 82 34 83  
So (Х) 











                                (к)              (к)            (р)                         (г)            (г)          (г)           
Визначте, за якими ознаками стану системи можна підтвердити зміну 
ентропії (зростання чи зменшення) для обраного напрямку реакції та 
підтвердіть відповідь розрахунком DSо (табл. 2 додаток 2). Аналізуючи 
рівняння, яке зв’язує зміни енергії Гіббса, ентальпії та ентропії: а) побудуйте 
графічну залежність DG = ¦(Т); б) поясніть, чи буде підвищення 
температури сприяти проходженню процесів у тому ж напрямку, що і за 
стандартних умов. 
11. Не виконуючи обчислень, визначте, як змінюється ентропія 
наведених в умові реакцій. Підтвердіть правильність висновку розрахунком 
(табл. Додаток 2). Аналізуючи рівняння, яке зв’язує зміни енергії Гіббса, 
ентальпії та ентропії: а) поясніть, чому не відбувається за стандартних умов 
екзотермічна реакція: 
Н2 + СО2 = СО + Н2О; 
                                               (г)            (г)      (г)            (р)                             
б) визначте, як змінюється ентальпія реакції, яка відбувається довільно: 
4НСl + О2 = 2Н2О + 2Сl2; 
                                               (г)           (г)          (г)            (г)                             
в) поясніть, чому є необоротною реакція : 
 2КClO3 = 2KCl + 3O2, DH0 < 0. 
                                                 (к)                 (к)          (г)             
Обгрунтування відповіді доповніть побудовою графічної залежності 
DG =¦(Т). 
12. Використовуючи дані табл. 3 додаток 3, підтвердіть можливість 
перебігу за стандартних умов реакції, термохімічне рівняння якої наведено. 
Розрахуйте зміну ентропії цієї реакції, використовуючи співвідношення між 
змінами енергії Гіббса, ентальпії та ентропії. Зробіть висновок, чи сприяє 
підвищення  температури перебігу реакції: 
Fe2O3 + 3Mg = 3MgO + 2Fe ,  DН0 = -982 кДж 
                        (к)              (к)            (к)              (к)           
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Обгрунтування відповіді доповніть побудовою графічної залежності 
DG =¦(Т). 
13. Не виконуючи обчислень, визначте, як змінюється ентропія під 
час здійснення в прямому напрямку наведених в умові реакцій: 
а)   2CO = CO2 + C, DН0 < 0;      б) 2CO2 = CO + O2, DН0 < 0. 
          (г)           (г)       (к)                                     (г)         (г)       (г)                             
 
Враховуючи інформацію з термохімічного рівняння про зміну ентальпії,  
проведіть обґрунтування:  
а) за якого температурного режиму є можливим здійсненя перетворення у 
прямому напрямку, а за яких  температур - у зворотньому ?   
б) проаналізуйте, вплив ентропійного, чи ентальпійного фактору є 
спрятливим для здійснення перетворення у прямому та зворотньому 
напрямках.  
Відповіді доповніть побудовою графічної залежності DG =¦(Т). 
14. Для наведеної реакції: 
C + H2O = CO + H2 , 
                                                        (к)        (г)          (г)      (г)          
відомі зміни енергії Гіббса за 600К та 700К: ∆ܩ଺଴଴଴ = 51 кДж; ∆ܩ଻଴଴଴ = 34,5 кДж. 
Розрахуйте зміни ентальпії DНо та ентропії DSо під час цієї реакції вважаючи, 
що їх значення є незмінними за вказаного температурного  інтервалу. 
15. Поясніть, в яких випадках можна зробити висновок про можливість 
довільного перебігу реакції за стандартних умов: а) тільки на підставі знаку 
величини DНо; б) тільки на підставі знаку величини DSо? Ймовірність 
здійснення якого із зазначених перетворень стане більшою за підвищення 
температури ? 
 
16. Для наведеної хімічної реакції:  
                                       2NO + 5 H2 = 2 NH3  + 2 H2O, 0298SD = -315 Дж/К 
                                                     (г)          ( г)          ( г)           ( г)     
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Використовуючи довідникові значення стандартних ентальпій 
утворенння реагентів та продуктів реакції (табл. 1 додаток 1) pозрахуйте 
тепловий ефект реакції (DНо). Застосовуючи співвідношення між змінами 
енергії Гіббса, ентальпії та ентропії розрахуйте зміну енергії Гіббса за 
стандартної температури та зробіть висновок, чи є можливим здійснення 
цього процесу у зазначеному напрямку, чи довільно проходить процес у 
зворотньому напрямку.   
Обгрунтуйте, яку ознаку в стані системи визначає зміна ентропії для 









1 2 3 4 
AgCl(К) -127 HCN(Г) 132 
AgNO3(К) -121 H2O(Р) -286 
Al2O3(К) -1675 H2O(Г) -242 
As2O3(К) -918 H2S(Г) -20 
BF3(Г) -1110 H2Se(Г) 85 
SbH3(Г) 145 KCl(К) -436 
SbCl3(Г) -312 KClO3(К) -391 
CH4(Г) -75 KI(К) -328 
C2H2(Г) 227 KNO3(К) -493 
C2H4(Г) 52 MgCl2(К) -645 
C2H6(Г) -85 MgO(К) -601 
C3H8(Г) -104 MnO(К) -385 
C4H10(Г) -125 NO(Г) 90 
C3H6O(P) -248 NO2(Г) 34 
CH3OH(Р) -239 N2O3(Г) 83 
CO2(Г) -394 N2H4(Г) 230 
CS2(Г) 117 Na2O(К) -431 
CaO(К) -635 Na2O2(К) -511 
CaCO3(К) -1207 Na2SO4(К) -1384 
SeO2(Г) -127 PH3(Г) 5.4 
Cl2O(Г) 76 PCl3(Г) -287 
ClO2(Г) 105 PCl5(Г) -375 
CrO3(К) -595 P2O5(К) -1507 
Cr2O3(К) -1141 SO2(Г) -297 
Cu2O(К) -167 HgO(К) -91 
Cu2S(К) -82 Hg2Cl2(К) -265 
Fe2O3(К) -821 HgCl2(К) -228 
FeCl3(К) -391 SO3(Г) -395 
HBr(Г) -36 SnO(К) -286 
HCl(Г) -92 TiO2(К) -944 




Додаток  2 





Cграфіт 5,7 PCl5(Г) 364 
CH4(Г) 186 Cl2(Г) 223 
C2H2(Г) 200 HNO3(Р) 156 
C2H4(Г) 219 KCl(К) 83 
C2H6(Г) 230 KClO3(К) 143 
C6H6(Г) 125 KNO2(К) 117 
CO(Г) 198 KNO3(К) 133 
CO2(Г) 214 N2(Г) 192 
CH3OH(Р) 127 NH3(Г) 193 
Ca(К) 42 NH4Cl(К) 95 
CaO(К) 40 NO(Г) 210 
CaCO3(К) 92 NO2(Г) 240 
H2(Г) 131 N2O(Г) 220 
HCl(Г) 187 N2O3(Г) 312 
H2O(Г) 189 N2O4(Г) 304 
H2O(Р) 70 O2(Г) 205 
H2O2(Р) 106 H2SO4(Р) 157 
SbCl3(Г) 338 (NH4)2SO4(К) 220 
TiCl4(Г) 355 HgO(К) 70 
Cr2O3(К) 81 Hg2Cl2(К) 193 
CrO3(К) 73 HgCl2(К) 140 
P2O5(К) 140 MgO(К) 27 






Додаток 3  





Al2O3(К) -1582 H2O(Г) -229 
CH4(Г) -51 H2O(Р) -238 
C2H2(Г) 209 H2O2(Р) -118 
C2H4(Г) 68 HNO3(К) -81 
C2H6(Г) -33 KNO2(К) -282 
C6H6(Г) 124 KNO3(К) -393 
CO(Г) -137 KClO3(К) -434 
CO2(Г) -394 MgO(К) -570 
CS2(Г) 65 MgCl2(К) -595 
CaO(К) -604 HgO(К) -59 
CaCO3(К) -1128 Hg2Cl2(К) -211 
CuO(К) -127 HgCl2(К) -229 
FeO(К) -244 NH3(Г) -17 
Fe2O3(К) -740 NH4Cl(К) -203 
Fe3O4(К) -1014 NO2(Г) 52 
SbCl3(Г) -299 N2O(Г) 104 
TiCl4(Г) -727 N2O3(Г) -9.98 
Cr2O3(К) -1059 P2O5(К) -1372 
CrO3(К) -513 PCl3(Г) -268 
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